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Entalpije mešanja raztopin alkalijskih halidov kot test zakona o ujemanju afinitet 
ionov do vode  
Povzetek: 
Zakon o ujemanju afinitet ionov do vode, ki ga je intuitivno postavil K. D. Collins, 
predpostavlja, da nasprotno nabiti ioni z enakimi ali z zelo podobnimi afinitetami do vode 
med seboj tvorijo kontaktne ionske pare (CIP), ioni z dovolj različnimi afinitetami do 
vode pa ionskih parov ne tvorijo.  
V magistrskem delu sem sledeč Collinsovem zakonu proučevala mešanje različnih 
raztopin alkalijskih halidov. Osredotočila sem se predvsem na analizo toplotnih efektov 
nastalih pri izotermnem mešanju vodnih raztopin različnih parov alkalijskih halidov 
enakih koncentracij, izvedenem na izotermnem titracijskem kalorimetru (ITC). Z 
namenom, da bi potrdila rezultate meritev z ITC kalorimetrom, sem izmerila še električne 
prevodnosti ob mešanju vodnih raztopin različnih parov soli in za dva para soli tudi 
gostote takšnih mešanic raztopin soli. 
Primarni cilj raziskovanja je bil, da ugotovim, ali pri določenih parih soli (glede na 
Collinsovo pravilo) prihaja do tvorbe kontaktnih ionskih parov (CIP). Rezultati entalpij 
mešanja so pokazali, da pri po velikosti enakih (zelo podobnih) ionih ne prihaja do 
obsežne tvorbe CIP (kar smo potrdili tudi z meritvami električne prevodnosti). 
Iz izmerjenih toplot mešanja (linearno naraščanje toplot s spreminjanjem sestave 
mešanice soli in majhni toplotni efekti) sem ugotovila, da pri mešanju večine parov soli 
med seboj ne prihaja do kakršnih koli drugih nepričakovanih procesov. Izjeme so bile pri 
dodajanju raztopine CsF (in tudi LiF) v raztopino druge soli, kjer na grafu odvisnosti 
integralne toplote mešanja ΔHint. od deleža dane soli v mešanici raztopin dveh soli (XMX) 
vidimo, da se vrednost ΔHint. na dveh ali treh delih vsake krivulje ustali. Razlog za dano 
sosledje endotermnih toplotnih efektov je vsaj delno posledica hidrolize fluoridnega iona 
in interakcije fluoridih ionov s steno titracijske celice. Meritve entalpij mešanja so tudi 
pokazale, da so entalpije mešanja danega para soli tem večje, čim višja je začetna 
koncentracija obeh raztopin soli. 
Ključne besede: alkalijski halidi, entalpije mešanja, izotermna titracijska kalorimetrija, 
zakon o ujemanju afinitet ionov do vode, električna prevodnost 
 
Enthalpies of mixing of aqueous solutions of alkali halides as a test of the Law of 
Matching Water Affinities 
Abstract:  
Law of matching water affinities is intuitive law postulated by K. D. Collins. This law 
assumes that pairs of ions of the opposite charge with identical or very similar water 
affinity form contact ion pairs (CIPs) while no ion pairs are formed between ions with 
different water affinity. 
In the present master thesis, due to the Collins law, mixing of aqueous alkali halides 
solutions has been examined. The main focus was on analyses of heat effects, which arise 
by the isothermal mixing of different pairs of aqueous alkali halides solutions of the same 
concentration, determined by isothermal titration calorimetry (ITC). In order to validate 
the results measured on ITC, we also measured the electrical conductivity and density of 
such aqueous alkali halide mixtures. 
Primary objective of the research was to discover, if formation of contact ion pairs occur 
when certain pairs of salts (according to Collins’ law) are mixed. The measured values of 
the enthalpy of mixing ions of the same (very similar) sizes do not indicate extensive 
formation of CIPs. This was confirmed by electrical conductivity measurements. 
From the measured heats of mixing, I have found due to low thermal effects and linear 
increase (decrease) of heat by changing the composition of the salt mixture that when 
mixing most of the salt pairs there are no other unexpected processes. Exceptions were 
made when adding a solution of CsF (and also LiF) to the solutions of second salt, where 
is in the graph ΔHint. (XMX) the value of ΔHint. on two or three parts of each curve settle 
down. The reason for the given function of thermal effects is at least in part due to the 
hydrolysis of the fluoride ion and possibly also due to the interaction of fluoride ions with 
the wall of titration cell. Measurements of the enthalpy of mixing has also showed that 
the enthalpy of mixing for a given salt pair is increasing with initial concentration of 
involved aqueous salt solutions. 
Keywords: alkali metal halides, heats of mixing, isothermal titration calorimetry, law of 
matching water affinities, electrical conductivity 
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1 Uvod 
1.1 Debye-Hücklova teorija 
Debye-Hücklova (DH) teorija je elektrostatska teorija o odstopanju od idealnosti v 
raztopinah elektrolitov. Razvila sta jo Peter Debye in Erich Hückel (l. 1923) [1]. Na 
osnovi te teorije lahko določimo aktivnostne koeficiente posameznih ionskih zvrsti (γi) in 
s tem nadalje tudi srednje aktivnostne koeficiente raztopin elektrolitov (γ±). V novejših 
teoretičnih pristopih velja ta teorija kot izhodišče za obravnavo neidealnega obnašanja 
raztopin elektrolitov [2]. 
1.1.1 (Ne)idealnost raztopin 
Za razliko od idealnega plina, kjer med posameznimi delci ni interakcij, v idealni 
raztopini interakcije obstajajo, saj brez njih raztopina v tekoči fazi ne bi mogla obstajati. 
Po definiciji je idealna raztopina elektrolita neskončno razredčena raztopina, kjer 
koncentracija topljenca (elektrolita) limitira proti vrednosti nič [2]. V idealni raztopini 
elektrolita so zato v največji meri prisotne in najpomembnejše interakcije med delci 
topila, v zelo majhnem obsegu tudi med topilom in topljencem, medtem ko so interakcije 
med samim topljencem zanemarljivo majhne. Sprememba entalpij mešanja idealnih 
raztopin je enaka nič (ΔHmeš=0) [3]. 
Raztopine elektrolitov končnih koncentracij so neidealne raztopine [2]. Vzrok za 
neidealno obnašanje so interakcije med delci topljenca. Neidealnost se povečuje z 
naraščajočo koncentracijo. Neidealno obnašanje raztopin v termodinamskih enačbah 
obravnavamo tako, da namesto koncentracije raztopine neke komponente uporabimo 
njeno aktivnost (ai). Aktivnost ima vlogo »efektivne« koncentracije [4]. Molekule v 
realnih raztopinah so zaradi različnih medmolekulskih interakcij bolj ali manj »aktivne« 
v primerjavi z aktivnostjo, ki bi jo imele v idealni raztopini s koncentracijo, identično 
koncentraciji realne raztopine. 
Mero za odstopanje posamezne komponente od idealnega obnašanja nam podaja 
aktivnostni koeficient. Aktivnostni koeficient je v idealnih raztopinah enak 1, v 
neidealnih pa je glede na jakost privlačnih medmolekulskih sil lahko večji ali manjši od 
1. Ob poznavanju aktivnostnega koeficienta lahko iz molskega deleža ali koncentracije 
(ci, kjer upoštevamo tudi standardno koncentracijo (𝑐𝑖
𝛳), saj sta aktivnost in aktivnostni 
koeficient količini brez enot) komponente i izračunamo aktivnost posamezne 
komponente (enačba 1.1). 
 𝑎𝑖 = 𝛾𝑖
𝑐𝑖
𝑐𝑖
𝛳 (1.1) 
Aktivnostni koeficienti posameznih ionskih zvrsti, ki jih računamo z Debye-Hücklovo 
teorijo, eksperimentalno niso merljivi. Izmerimo pa lahko srednji aktivnostni koeficient. 
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Za popolnoma disociirane elektrolite tipa MnXm je srednji aktivnostni koeficient definiran 
po enačbi [2]: 
 
𝛾± = (𝛾𝑀
𝑛 𝛾𝑋
𝑚)
1
𝑛+𝑚. 
(1.2) 
Za vse simetrične elektrolite, kot so 1:1 elektroliti, se zgornja enačba poenostavi [2]: 
 γ± = (γ𝑀+γ𝑋−)
1
2. (1.3) 
1.1.2 Značilnosti Debye-Hücklovega (DH) modela 
Najpomembnejša predpostavka DH modela je, da so ioni v raztopini elektrolita 
porazdeljeni v skladu s Coulombovim zakonom za energijo interakcije med nabitimi delci 
[4]. Edine v tej teoriji upoštevane interakcije so torej elektrostatske interakcije med 
nabitimi delci. Vsak centralni ion je obdan z ionsko atmosfero (IA), ki jo sestavljajo ostali 
ioni (kationi in anioni) v raztopini (Slika 1). Naboj centralnega iona je uravnotežen z 
nabojem ionske atmosfere. V ionski atmosferi je v bližini centralnega iona večja 
verjetnost, da najdemo ion z nasprotnim nabojem od naboja centralnega iona (anion, če 
je centralni ion kation, in obratno), kot pa ion z enakim nabojem. Gostota nabojev v ionski 
atmosferi centralnega iona se spreminja z oddaljenostjo od centralnega iona. 
Razporeditev ionov IA okrog centralnega atoma se določa z metodami statistične 
mehanike [2].  
Debelina ionske atmosfere ali Debye-jeva dolžina (κ-1, Slika 1) [4] je merilo za pojemanje 
jakosti Coulombskih interakcij z razdaljo. Pogosto privzamemo, da so na razdalji manjši 
od κ-1 elektrostatske interakcije močne, na razdalji večji od κ-1 pa šibke in jih tedaj pogosto 
kar zanemarimo. Na oddaljenosti κ-1 od centralnega iona je največ presežnega naboja 
(največja gostota IA). 
 
Slika 1: Centralni ion, v tem primeru kation, obdan z ionsko atmosfero debeline κ-1. 
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Pomembne predpostavke, na katerih sloni osnovni DH model, so [2, 4]: 
 V raztopini je elektrolit popolnoma disociiran – je pravi (po starejši nomenklaturi: 
močan) elektrolit. 
 Ioni v raztopini elektrolita niso naključno porazdeljeni. Razlog za to so 
elektrostatske interakcije med nabitimi delci raztopine. 
 Raztopine elektrolitov končnih koncentracij so neidealne raztopine (poglavje 
1.1.1). Neidealnost je posledica elektrostatskih interakcij med ioni. 
 Ioni so obravnavani kot sferično simetrični in nepolarizirani delci. Ioni imajo sebi 
lastno velikost iona, ki določa najmanjšo razdaljo, na katero se lahko drugi ioni 
ali molekule topila približajo tem ionom. 
 Topilo je obravnavano kot enoličen (enoten) medij brez strukture. 
 Elektrostrikcija (pojav »skrčenja«) molekul vode pod vplivom električnega polja 
v DH teoriji ni upoštevana. To neupoštevanje elektrostrikcije je eden od razlogov 
za odstopanje napovedi DH teorije od eksperimentalno določenih vrednosti. 
1.1.3 Debye-Hücklova enačba 
Debye-Hücklov model velja sam po sebi za dokaj enostaven model za razumevanje. Ko 
pridemo do matematičnih izrazov in izpeljave DH enačbe lahko zelo hitro obtičimo, saj 
izpeljava zahteva kar nekaj matematičnega znanja. V nadaljevanju je na kratko opisano, 
kako izpeljemo DH enačbo. S to enačbo računamo aktivnostne koeficiente kationov in 
anionov ter nato iz njih srednje koeficiente aktivnosti elektrolitov, ki jih lahko primerjamo 
z eksperimentalnimi vrednostmi [2]. 
Do aktivnostnega koeficienta posameznega iona, ki predstavlja odstopanje od idealnosti, 
pridemo postopoma v več korakih: 
 Debye in Hückel sta najprej določila elektrostatski potencial ionske atmosfere 
(Фatmosfera(r)) kot funkcijo oddaljenosti od centralnega iona [1, 4]. Električno polje 
ustvarjajo tako centralni ion kot ioni ionske atmosfere. Elektrostatski potencial 
ionske atmosfere (Фatmosfera) je enak razliki med elektrostatskim potencialom na 
razdalji r od centralnega iona (Ф(r)) in elektrostatskim potencialom izoliranega 
centralnega iona na tej razdalji (Фcent. ion(r),): 
 Фatmosfera(r) = Ф(r) − Фcent.ion(r). (1.4) 
Ф(r) dobimo z reševanjem Poisson-Boltzmannove (PB) enačbe [4]. Da dobimo 
PB enačbo, je potrebno najprej izpeljati Poissonovo enačbo, Ф(), in 
Boltzmannovo porazdelitev naboja okoli centralnega iona. S povezavo obeh 
enačb pridemo do PB enačbe za sferično simetrični delec: 
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 1
𝑟
⌈
𝛿2(𝑟Ф)
𝛿𝑟2
⌉ = −
1
𝜀0𝜀
∑ 𝑧𝑖𝑒0𝑛?̅?𝑒
−𝑧𝑖𝑒0Ф(𝑟)/𝑘𝑇 .
𝑖
 (1.5) 
Z zgornjo PB enačbo lahko izračunamo elektrostatski potencial v odvisnosti od 
razdalje od centralnega iona v razredčeni raztopini elektrolita, kjer so interakcije 
med ioni zelo šibke in jih zato lahko zanemarimo: 
 
Ф(𝑟) =
𝑧𝑗𝑒𝑜
4𝜋𝜀0𝜀
𝑒𝜅𝑎
(1 + 𝜅𝑎)
𝑒−𝜅𝑟
𝑟
. (1.6) 
Potek potenciala določa faktor e-κr/r. Parameter κ-1 je senčitvena razdalja (glej 
podpoglavje Značilnost DH modela), oznaka a pa predstavlja premer centralnega 
iona (bolj točno: kontaktno razdaljo nasproti imenskih ionov v raztopini, merjeno 
kot razdaljo med središčema obeh ionov). 
Ko imamo Ф(r), lahko izračunamo potencial ionske atmosfere na mestu 
centralnega iona Фatmosfera (enačba 1.7), kjer je r=a. Potencial izoliranega 
centralnega iona izračunamo po univerzalni formuli za potencial delca 
(Фcent.ion(r)=zje0/4π0r). 
 Ф𝑎𝑡𝑚𝑜𝑠𝑓𝑒𝑟𝑎(𝑎) =  −
𝑧𝑗𝑒𝑜
4𝜋𝜖0𝜀
𝜅
1 + 𝜅𝑎
 (1.7) 
 Elektrostatski potencial ionske atmosfere je povezan s presežno prosto entalpijo 
Gel, ki je posledica elektrostatskih interakcij. Sprememba proste entalpije pri 
konstantnem tlaku in temperaturi je enaka maksimalnemu električnemu delu 
(termodinamika) [4] oziroma v tem primeru delu za nabijanje centralnega iona: 
 𝑑𝐺𝑒𝑙. = 𝑑𝑤𝑒𝑙,𝑚𝑎𝑥 = Ф𝑎𝑡𝑚𝑜𝑠𝑓𝑒𝑟𝑎(𝑞)𝑑𝑞. (1.8) 
 Aktivnostni koeficient, ki ga želimo izračunati, je povezan s kemijskim 
potencialom, ki je enak odvodu proste entalpije na število delcev [4]: 
 𝑘𝑇 𝑙𝑛𝛾𝑖 = (
𝛿𝐺𝑒𝑙
𝛿𝑁𝑗
)
𝑇,𝑝,𝑁𝑜𝑠𝑡𝑎𝑙𝑖
= 𝛥𝐺𝑒𝑙 = ∫ 𝑑𝐺𝑒𝑙. (1.9) 
S kombinacijo enačb 1.8 in 1.9 ter integracijo elektrostatskega potenciala ionske 
atmosfere dobimo najprej DH enačbo za izračun aktivnostnega koeficienta 
posamezne ionske zvrsti. Nadalje dobimo še DH enačbo srednjega koeficienta 
aktivnosti, pri določeni ionski moči raztopine elektrolita I: 
 
𝑙𝑜𝑔𝛾± = −
𝐴𝐷𝐻|𝑧+𝑧−|𝐼
1
2
1 + 𝐵𝐷𝐻𝑎𝐼
1
2
, (1.10) 
 kjer ADH in BDH izračunamo po naslednjih formulah 
 
𝐴𝐷𝐻 =
𝐵𝐷𝐻𝑒0
2
8𝜋𝜀0𝜀𝑘𝑇𝑙𝑛10
     𝐵𝐷𝐻 = √
2𝑒0
2𝑁𝐴
𝜀0𝜀𝑘𝑇
. (1.11) 
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DH enačba za izračun aktivnostnega koeficienta ionske zvrsti se od DH enačbe za izračun 
srednjega koeficienta aktivnosti razlikuje samo v tem, da namesto |𝑧+𝑧−| vstavimo |𝑧𝑖
2|. 
Debye-Hücklov limitni zakon 
V razredčenih raztopinah lahko običajno obliko DH enačbe poenostavimo. Za razredčene 
raztopine predpostavimo, da I →0, iz tega pa sledi, da je BDHaI1/2<<1 in zapišemo enačbo 
Debye-Hücklovega limitnega zakona kot: 
 
𝑙𝑜𝑔𝛾± = −𝐴𝐷𝐻|𝑧+𝑧−| 𝐼
1
2. (1.12) 
Aktivnostne koeficiente najpogosteje podajamo pri temperaturi 25 °C. Pri tej temperaturi 
je ADH=0,509 dm
3/2 mol-1/2. Enačbo Debye-Hücklovega limitnega zakona ob tem pogoju 
zapišemo kot 
 
𝑙𝑜𝑔𝛾± = −0,509|𝑧+𝑧−| 𝐼
1
2, 
(1.13) 
kjer je ionska jakost I podana v enotah mol L-1. 
1.1.4 Omejitve Debye-Hücklove teorije 
Enačba DH limitnega zakona daje dobre rezultate (v primerjavi z eksperimentalnimi 
meritvami) le pri zelo nizkih koncentracijah (c < 10-3 M; Slika 2). Običajna DH enačba 
dobro opisuje eksperimentalno določene srednje aktivnostne koeficiente pri nizkih 
koncentracijah (c < 0,1 M) [2]. Pri višjih koncentracijah je odstopanje večje in zato pri 
teh koncentracijah DH enačba ni uporabna. Razlogi za odstopanje se skrivajo v Debye-
Hücklovem modelu, ki je za bolj koncentrirane raztopine elektrolitov preveč 
poenostavljen. Pri višjih koncentracijah se pojavijo efekti, ki v modelu niso upoštevani. 
 
Slika 2: Primerjava odvisnosti log γ± od c1/2 DH limitnega zakona z eksperimentalnimi podatki za 
1-1 elektrolite. 
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Glavne pomanjkljivosti DH modela so: 
 Močni elektroliti v bolj koncentriranih raztopinah niso nujno popolnoma 
disociirani. Pri višjih koncentracijah postanejo lahko elektrostatske interakcije 
dovolj velike, da se pojavi ionska asociacija (nastanek ionskih parov) [2]. Pojav 
je pogostejši pri ionih z višjim nabojem. DH model je zato potrebno ustrezno 
nadgraditi (Bjerrum [5] in ostali [2]). 
 Model je potrebno ustrezno nadgraditi tudi zato, ker ioni v raztopini niso 
naključno razporejeni zgolj zaradi dolgosežnih Coulombskih interakcij med 
njimi, ampak je potrebno upoštevati tudi kratkosežne Coulombske interakcije 
ionskih parov. 
 Poleg Coulombskih interakcij med ioni k neidealnosti prispevajo še številne druge 
vrste interakcij. Med drugim: 
-interakcije topilo-topilo, 
-interakcije ion-topilo, 
-interakcije ion-induciran dipol (polarizabilnost ionov), 
-interakcije induciran dipol-induciran dipol. 
Vsi ti prispevki interakcij k neidealnem obnašanju so enostavni za razumevanje in 
razlago, vendar je izjemno težko te vplive matematično vključiti v teorijo. Z izjemo tvorbe 
ionskih parov in solvatacije noben drug prispevek ni matematično razvozlan do te mere, 
da bi lahko nadgradil DH enačbo [2]. 
Ko obravnavamo raztopine višjih koncentracij lahko uporabimo Hücklovo enačbo [6]. To 
je razširjena DH enačba, ki v dodanem členu, natančneje konstanti D, upošteva 
kratkosežne necoulombske interakcije [4]: 
 
𝑙𝑜𝑔𝛾± = −
𝐴|𝑧+𝑧−|𝐼
1
2
1 + 𝐵𝑎𝐼
1
2
+ 𝐷𝑐. (1.14) 
Če namesto člena Ba v zgornji enačbi uporabimo vrednost 1 oziroma 1,5, enačba preide 
v Guggenheimovo enačbo oziroma v SIT (angl. Specific ion-interaction theory) enačbo 
[7]. 
 Predpostavka DH modela, da so ioni sferično simetrični in nepolarizabilni, je 
kršena že pri zelo enostavnih ionih. Tako npr. nitratni ion (NO3-) ni sferično 
simetričen in jodidni ion (I-) ni nepolarizabilen. 
 Topilo ni brez strukture, kot predpostavlja DH model, saj ga sestavljajo molekule 
vode, ki v raztopini bolj ali manj trajno ustvarjajo strukturirane skupke. 
 Možen je pojav elektrostrikcije, saj je v bližini ionov močno električno polje in 
molekule topila se lahko pomaknejo bliže druga drugi kot so sicer medsebojno 
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oddaljene v odsotnosti zunanjega električnega polja. Pri elektrostrikciji se 
molekule topila tudi deformirajo. 
 Poleg vsega DH teorija predpostavlja, da je ionski radij zanemarljivo majhen v 
primerjavi z radijem IA. Ta predpostavka slabo velja pri višjih koncentracijah, saj 
tedaj postane radij iona primerljiv z radijem IA. 
Obstaja veliko različnih izboljšav DH enačbe (npr. že omenjeni Hücklova in 
Guggenheimova enačba), ki v večji meri upoštevajo pomanjkljivosti DH modela. Večina 
izboljšav DH enačbe je empirične narave. Izboljšave so narejene tako, da so v DH enačbo 
dodani novi členi. Enačbe so zasnovane tako, da pri nizkih koncentracijah sledijo DH 
enačbi, pri višjih koncentracijah pa pridejo do izraza k DH enačbi dodani členi, ki 
poskrbijo za čim boljše ujemanje z eksperimentalnimi rezultati. Primera takšne 
nadgradnje sta poleg že omenjenih tudi Davisova in Pitzerjeva enačba [2]. Zadnja za 
izpeljavo uporablja McMillian-Mayerjevo teorijo. 
V zadnjem času je bilo predlaganih in razvitih veliko število teoretičnih izhodišč za 
modeliranje vodnih raztopin elektrolitov, vendar empirično izboljšane DH enačbe 
ostajajo popularne zaradi njihove enostavnosti in ker njihove izračunane vrednosti lahko 
direktno primerjamo z eksperimentalnimi rezultati. 
1.1.5 Izračun termodinamskih parametrov na osnovi DH teorije 
V literaturi [2, 6, 7, 8] lahko najdemo veliko različnih izboljšanih DH enačb. Veliko težje 
zasledimo iz DH teorije izpeljane termodinamske lastnosti ob upoštevanju temperature in 
tlaka. Na osnovi DH teorije je eno izmed najbolj splošnih in enostavnih enačb za izračun 
termodinamskih parametrov raztopin elektrolitov, kot so entalpija, toplotna kapaciteta in 
volumen, ob upoštevanju temperature in tlaka, izpeljal Rowland s sodelavci [8].  
Rowlandove enačbe za izračun termodinamskih količin (navidezne molske relativne 
entalpije (ФL), navidezne molske toplotne kapacitete (ФCp) in navideznega molskega 
volumna (ФV) raztopin močnih elektrolitov pri temperaturi 25 °C temeljijo na Hücklovi 
enačbi in dveh empirično določenih parametrih. Parametra sta bila določena na podlagi 
fizikalno-kemijske podatkovne baze JESS [9] za 57 vodnih raztopin različnih binarnih 
elektrolitov. Enačbe veljajo dobro za raztopine 1-1 elektrolitov do koncentracije 2,0 mol 
kg-1. Za raztopine elektrolitov ostalih tipov dajejo enačbe dobre rezultate do koncentracije 
0,5 mol kg-1 [8]. 
Na sliki Slika 3, ki prikazuje graf odvisnosti navidezne molske relativne entalpije od 
molalne koncentracije za vodno raztopino cezijevega klorida pri temperaturi 25 °C, je 
razvidno zelo dobro ujemanje izračunane navidezne molske relativne entalpije na osnovi 
Hücklove enačbe s podatki pridobljenimi iz literature [10, 11] na celotnem 
koncentracijskem območju vse do 2,0 mol kg-1. Graf potrjuje, da Hücklova enačba z 
dvema prilagodljivima parametroma dobro opisuje termodinamske lastnosti raztopin 
binarnih elektrolitov na danem koncentracijskem območju. Poleg tega je v primerjavi z 
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Pitzerjevo enačbo, ki vsebuje tri empirične parametre, manj občutljiva na sistematske 
napake na omejenem koncentracijskem območju [8]. 
 
Slika 3: Navidezne molske relativne entalpije za CsCl(aq) v odvisnosti od molalne koncentracije 
raztopine CsCl(aq) pri T=25 °C pridobljene iz literature [10, 11] in izračunane na osnovi Hücklove 
enačbe [8]. 
1.2 Collinsova pravila o ujemanju afinitet ionov do vode 
Debye-Hücklov elektrostatski model sam po sebi ne more opisati specifičnega obnašanja 
ionov, kot je npr. tvorba ionskih parov [12]. Collinsova pravila o ujemanju afinitet ionov 
do vode oziroma zakon o ujemanju afinitet ionov do vode (angl. Law of Matching Water 
Affinities, LMWA) [13] je bil predlagan kot eden izmed splošnih principov za razlago 
specifičnih vplivov ionov (angl. ion specific effects) v bioloških vodnih sistemih in je na 
področju teoretične fizikalne kemije in biokemije v zadnjih dveh desetletjih pogosto 
citiran [13]. Zakon je intuitiven, Collins pa ga je utemeljil na standardnih topilnih 
entalpijah alkalijskih halidov in topnosti alkalijskih halidov v vodi. Bistvo zakona je 
tvorba ionskih parov po konceptu kozmotropnih in kaotropnih ionov. Po tem konceptu je 
Collins predstavil graf [12, 13], ki ga bomo poimenovali »Collinsova piramida« (v 
angleškem izvirniku »Volcano plot«, poglavje 1.2.3). Osnovna Collinsova ideja o tvorbi 
ionskih parov ima pomembno vlogo v biokemiji. Tako med drugim podaja enostavno 
razlago delovanja ionskih črpalk. 
1.2.1 Ionska asociacija 
Ionska asociacija ali tvorba ionskih parov je pojav, ko se iona z nasprotnim nabojem 
zaradi elektrostatskega privlaka za določen kratek čas združita. Naboja sta po absolutni 
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vrednosti lahko enake ali različne velikosti. Ionskega para (IP) z ničelnim skupnim 
nabojem ne obravnavamo kot nevtralno molekulo, čeprav je na zunaj elektronevtralen, 
ampak kot ion z ločenima nabojema ali kot molekulo z dipolom [2]. Elektronevtralni pari 
ne prispevajo ničesar k ionski jakosti. Dejanska koncentracija elektrolita je tako nižja od 
njihove analitske koncentracije. Z vključitvijo dodatnih parametrov je tudi v DH enačbi 
(poglavje 1.1.4) možno upoštevati obstoj ionskih parov in tako močno izboljšati 
uporabnost DH teorije tudi za raztopine potencialnih (po starejši nomenklaturi: šibkih) 
elektrolitov, vendar pa je Collinsov pristop vendarle drugačen. 
V splošnem modeli vodnih raztopin elektrolitov lastnosti vode obravnavajo kot odvisne 
od območja v raztopini, kjer se ta voda nahaja. Najbolj običajna je delitev lastnosti glede 
na tri območja: območje urejene vode tik ob ionih, območje nemotene vode dovolj stran 
od ionov in vmesno neurejeno območje. Okoli ionov je najprej območje vezanih in 
urejenih molekul vode. Ioni s temi molekulami vode namreč tvorijo ion-dipol interakcije 
in tako v svoji okolici uredijo vodo v več hidratacijskih slojev. Število in velikost slojev 
sta odvisna od naboja in velikosti posameznega iona. Sledi vmesno neurejeno območje 
vodnih molekul, kjer se struktura vode postopoma spreminja od urejene strukture vode, 
ki jo določajo ioni, do »nespremenjene« strukture vode ali tako imenovane nemotene 
vode, ki predstavlja zunanje območje z ioni nevezanih molekul vode in je struktura 
določena s samo strukturo urejanja čiste vode. Pri tvorbi IP se iz hidratacijskih slojev 
posameznih ionov lahko sproščajo molekule vode. Glede na to, v kolikšni meri se pri 
tvorbi IP sprostijo molekule vode, po Fuossu ločimo [2]:  
- IP, ki se tvorijo z delnim sproščanjem molekul topila – med nasprotnoimenskima 
ionoma je še prisotno topilo (Slika 4): to so z dvema vmesnima plastema 
molekulam topila ločeni IP (SSIP, angl. solvent separated ion pairs) in IP z 
deljeno (ena plast molekul topila med dvema nasprotiimenskima ionoma) 
solvatacijsko oblogo (SIP, angl. solvent-shared ion pairs) ; 
-IP, ki med ionoma nimajo prisotne vode (iona sta v neposrednem stiku) – 
kontaktni ionski pari (CIP, angl. contact ion pairs); 
-proste ione, ki so popolnoma hidratirani in ne tvorijo IP. 
 
Slika 4: Delitev ionskih parov glede na to v kolikšni meri se ohrani struktura solvatacijske obloge. 
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Dehidratacijo (odsranitev molekul(e) vode) iz hidratacijske obloge ionov spremljajo 
znatni toplotni efekti [12], ki jih ob obsežnejši tvorbi kontaktnih ionskih parov lahko 
zaznamo z s kalorimetričnimi merjenji. 
1.2.2 Kozmotropni in kaotropni ioni 
Izhodišče Collinsovih pravil sta izraza 'kozmotrop' (angl. structure-maker) in 'kaotrop' 
(angl. structure-breaker), ki sta se prvotno uporabljala za označevanje topljencev, ki so 
stabilizirali oziroma destabilizirali proteine in membrane [14]. Tako kozmotropi 
stabilizirajo proteine in hidrofobne agregate v raztopini, medtem ko kaotropi vplivajo na 
razvitje proteinov in destabilizirajo hidrofobne agregate. V večini sodobne literature se 
izraza nanašata na sposobnost topljencev da strukturirajo vodo (v splošnem: topilo) v 
svoji okolici [15]. Obravnavani topljenci so najpogosteje ioni, lahko pa tudi nenabite 
molekule (npr. urea).  
Kozmotropni ioni so majhni ioni, z veliko površinsko gostoto naboja (primeri takšnih 
ionov so navedeni na sliki 2). Njihova glavna značilnost je, da v svoji okolici 
(hidratacijski oblogi) učvrstijo in uredijo molekule vode, saj z njimi tvorijo močnejše 
vezi, kot jih tvorijo molekule vode med seboj. Kaotropni ioni so veliki ioni z majhno 
površinsko gostoto naboja. Ti ioni (Slika 5) zmanjšujejo urejenost vode v svoji okolici, 
saj tvorijo šibkejše interakcije z molekulami vode, kot jih molekule vode tvorijo med 
seboj [14]. V okviru modelov vodnih raztopin elektrolitov so kozmotropni ioni tisti, kjer 
v ravnotežju prevladuje območje urejene vode tik ob ionu, pri kaotropnih ionih v 
ravnotežju prevladuje vmesno območje neurejene vode [2]. Collins predpostavlja, da naj 
bi kontaktne ionske pare (med katerimi ni prisotne vode) tvorili pari kozmotrop-
kozmotrop in kaotrop-kaotrop (poglavje 1.2.3) [12]. 
 
Slika 5: Delitev anionov in kationov glede na kaotropne in kozmotropne lastnosti. 
Kriterija za razvrščanje ionov med kozmotropne in kaotropne ione sta: 
-entropija solvatacije iona v primerjavi z entropijo urejanja vode okoli primerljivo 
velikega atoma žlahtnega plina ali nevtralne molekule [2]; 
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-Jones-Doleov koeficient ali B-koeficient: če je B-koeficient pozitiven je ion kozmotrop 
in če je negativen je ion kaotrop [14]. 
Pri pregledu literature [16, 17] lahko večkrat opazimo, da se izraza kozmotropen in 
kaotropen ion nanašata na lego v Hofmeistrovi vrsti. Urejanje ionov po kozmotropnih in 
kaotropnih lastnostih se namreč v veliki meri ujema s Hofmeistrovo vrsto (glej poglavje 
Hofmeistrova vrsta).  
1.2.2.1 Spremembe volumna zaradi solvatacije (hidratacije) 
Pri dodajanju topljenca (elektrolita) v topilo (vodo) bi bilo pričakovati, da bo končni 
volumen raztopine večji od uporabljenega volumna topljenca. Vendar to ne drži vedno, 
saj se velikokrat zgodi, da je volumen nastale raztopine manjši od volumna čistega topila, 
uporabljenega za pripravo te raztopine [2]. Volumske spremembe največkrat določamo s 
primerjanjem izmerjenih gostot topila in raztopin, podajamo pa kot odvisnost molskih 
volumnov kot funkcije koncentracije ali molskega deleža elektrolita. 
Odstopanje volumna topljenca od pričakovanih vrednosti lahko razložimo med drugim 
tudi s principom kozmotropnih in kaotropnih ionov. Če je zmanjšanje volumna večje kot 
je pričakovano, to pomeni, da tak ion sodi v skupino kozmotropnih ionov, ki imajo 
relativno veliko gostoto naboja na svoji površini in se zato v njihovi hidratacijski oblogi 
pojavi »skrčenje« molekul vode (molekule vode se bolj stisnejo skupaj). Če je zmanjšanje 
volumna manjše od pričakovanega, tak ion sodi med kaotropne ione pri katerih je 
»skrčenje« molekul vode (ki so v hidratacijskem sloju šibkeje vezane) v primerjavi z 
vmesnim slojem neznatno [2]. V splošnem pa je večina teh volumskih sprememb zelo 
majhnih in jih je pogosto težko zaznati. 
1.2.3 »Collinsova piramida«  
Collinsova pravila so postavljena intuitivno. Collins je namreč pravila o razporejanju 
kationov in anionov v pare (LMWA) postavil z »opazovanjem« grafa korelacije med 
standardnimi molskimi topilnimi entalpijami alkalijskih halidov in razliko med 
hidratacijsko entalpijo kationa in aniona v plinskem stanju [18]. Ta graf (Slika 6), ki ga 
imenujemo »Collinsova piramida« (angl. »Volcano plot«), je predstavil glede na tvorbo 
ionskih parov s kombiniranjem različnih kozmotropnih in kaotropnih ionov [13].  
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Slika 6: »Collinsova piramida« (angl. »Volcano plot«) prikazuje pare kationov in anionov po 
principu LMWA (prirejeno po viru 13). Standardna molska topilna entalpija soli sestavljenih iz 
soli kozmotrop-kozmotropnih in kaotrop-kaotropnih ionov je v vodi pozitivna (toplota se pri 
raztapljanju soli porabi), medtem, ko je pri kaotrop-kozmotropnih in kozmotrop-kaotropnih ionih 
negativna (toplota se sprosti). 
Collins je predpostavil, da se tvorijo stabilni kontaktni ionski pari med kationi in anioni, 
če se njihove hidratacijske entalpije med seboj ujemajo (so njihove vrednosti približno 
enake) [13]. To pomeni, da manjša kot je razlika med hidratacijskima entalpijama kationa 
in aniona, večja je verjetnost nastanka kontaktnega ionskega para in je zato topilna 
entalpija bolj pozitivna (bolj endotermna). 
Katere kombinacije ionov bodo tvorile ionske pare je tako odvisno predvsem od jakosti 
hidratacije ionov [12]. Če je en ion močneje hidratiran od nasprotno nabitega iona s 
katerim tvori ionski par, se pričakuje, da se bo pri dehidrataciji močno hidratiranega iona 
porabilo več energije, kot bi se je sprostilo pri tvorbi ionskega para s šibkeje hidratiranim 
ionom, zato ti ioni ostanejo v raztopini ločeni in ne tvorijo ionskih parov. Če sta iona 
enako močno hidratirana, se pri dehidrataciji porabi manj energije, kot se je sprosti pri 
tvorbi ionskega para in se zato pri enako dobro hidratiranih ionih lahko tvorijo ionski pari 
[12]. Po velikosti podobni kationi in anioni so v enaki meri hidratirani in zato lahko 
tvorijo ionske pare, medtem ko različno veliki kationi in anioni (različno močno 
hidratirani) medsebojno ne morejo tvoriti ionskih parov. Kontaktne ionske pare naj bi 
tako tvorili pari kozmotrop-kozmotrop in kaotrop-kaotrop. Med pari kozmotrop-kaotrop 
in kaotrop-kozmotrop do nastanka ionskih parov naj ne bi prišlo (vsi ioni ostanejo dobro 
hidratirani) [13, 18].  
Collins je do kvalitativnega zakona prišel na podlagi različnih podatkov o soleh 
alkalijskih halidov (že prej omenjeni Jones-Doleovi koeficienti, topnosti in standardne 
topilne entalpije) [19]. Collinsovo pravilo je bilo v preteklosti večkrat obravnavano z 
uporabo računalniških simulacij (metode molekulske dinamike, Monte Carlo metode) 
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[19, 20, 21, 22, 23]. Ustrezne eksperimentalne podatke, ki potrjujejo pravilo in 
napovedujejo v kakšnem obsegu se tvorijo ionski pari, v literaturi težje zasledimo. 
1.2.4 Eksperimentalne potrditve tvorbe ionskih parov 1-1 elektrolitov 
Eksperimentalne metode, ki se najpogosteje uporabljajo za proučevanje tvorbe ionskih 
parov, so konduktometrične metode, potenciometrične metode, spektroskopske metode 
(impedančna spektroskopija [24, 25]) in merjenje topnosti [26]. Ker se pri tvorbi ionskih 
parov pogosto pojavi dehidratacija in se pri tem toplota porablja (endotermna 
sprememba), lahko tvorbo ionskih parov zaznamo tudi s kalorimetričnimi meritvami (ta 
metoda je bila do sedaj redkeje uporabljena). Eksperimentalno merjenje ionske asociacije 
ni trivialna naloga. V literaturi zasledimo, da pri eksperimentalnih metodah pridobljene 
meritve velikokrat niso dovolj točne, da bi lahko natančno sklepali v kakšnem obsegu se 
tvorijo ionski pari [24]. Tako naj bi pri merjenju prevodnosti, ki je ena izmed najbolj 
uveljavljenih in zanesljivih metod, pridobili le grobe ocene o tvorbi ionskih parov [23]. 
Za pridobitev točnih rezultatov je potrebno meritve izvesti precizno in z metodami, ki 
zagotavljajo večjo natančnost in pravilnost meritev.  
Na tvorbo ionskih parov lahko sklepamo iz velikosti asociacijske konstante (KA). Večja 
kot je asociacijska konstanta, bolj obsežna je asociacija. Z merjenjem prevodnosti 
raztopin nekaterih alkalijskih halidov (bromidov, kloridov in jodidov) pri nižjih 
koncentracijah je bila do neke mere potrjena »Collinsova piramida«. Ioni, ki imajo 
podobne hidratacijske Gibbsove proste energije (so primerljivih velikosti), so imeli višje 
asociacijske konstante v primerjavi s tistimi ioni, kjer je bila razlika v hidratacijskih 
Gibbsovih prostih energijah večja, vendar pa razlike med asociacijskimi konstantami niso 
bile zelo velike [23]. Asociacijske konstante alkalijskih halidov, ki so bile pridobljene na 
podlagi meritev električne prevodnosti, so večinoma majhne (med 0 in 1; izjema je LiF 
1,97 [27]) [23, 27, 28, 29], kar pomeni, da do bolj obsežne tvorbe ionskih parov naj ne bi 
prihajalo. Asociacijske konstante so bile za nekatere alkalijske halide določene tudi z 
impedančno (dielektrično) relaksacijsko spektroskopijo (DRS) [30, 31]. Vrednosti KA so 
nekoliko višje v primerjavi s tistimi določenimi na osnovi merjenja električne 
prevodnosti. Razlog za razlike naj bi bil v manjši preciznosti DRS instrumenta za 
določitev KA v raztopinah elektrolitov [27]. 
Marcus navaja, da se pri 1-1 elektrolitih pri sobnih pogojih ionski pari zagotovo tvorijo, 
če je relativna dielektrična konstanta topila εr < 30 [26]. Pri raztopinah elektrolitov z 
večjimi dielektričnimi konstantami topil (voda) meritve topnosti in prevodnosti večinoma 
ne potrjujejo tvorbe ionskih parov. Vendar je znanstvenikom (na podlagi 
potenciometričnih in nekaterih spektroskopskih meritev) uspelo dokazati obstoj ionskih 
parov tudi v vodi [26]. Pomembno je poudariti, da je poleg dielektrične konstante tvorba 
ionskih parov odvisna tudi od naboja ionov. Večji kot je naboj ionov, večja je verjetnost 
nastanka ionskih parov. Tako je tvorba ionskih parov pri elektrolitih z višjim nabojem 
kationov in anionov veliko bolj verjetna v vseh vrstah topil. 
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Zasledimo lahko, da naj bi bila tvorba ionskih parov odvisna tudi od temperature in 
koncentracije [32]. Večja kot je koncentracija, manjša je razdalja med sosednjimi ioni in 
večja naj bi bila verjetnost nastanka ionskih parov. V nasprotju s to tezo A. Zavitsas na 
podlagi eksperimentalnih meritev koligativnih lastnosti (znižanje tališča) navaja [33], da 
je obseg tvorbe ionskih parov konstanten vse do 5,0 M koncentracije raztopine. Na 
podlagi hidratacijskih števil je določil obseg tvorbe ionskih parov. Tako je na primer po 
Zavitsasu v raztopini NaCl 77 % ionov disociiranih in 23 % jih tvori ionske pare [33]. Tu 
je potrebno poudariti, da je Zavitsas pri interpretaciji svojih raziskav ignoriral aktivnostne 
koeficiente raztopin elektrolitov [26] oziroma je predpostavil idealno obnašanje raztopine 
vse dokler vsaj 50 % celotne količine vode ostane proste (se ne veže v hidratacijsko 
oblogo elektrolita) [34]. 
1.2.5 Topnost alkalijskih halidov 
Pravila tvorbe ionskih parov v vodnih raztopinah alkalijskih halidov, ki jih je zasnoval 
Collins, se odražajo v topnosti teh raztopin soli. Collins je namreč pravila postavil med 
drugim tudi v povezavi s topnostjo alkalijskih halidov v vodi [12].  
Vodotopnost preprostih anorganskih soli, kot so alkalijski halidi, je zato odvisna od 
ujemanja velikosti obeh ionov (kationa in aniona). Če alkalijski halid sestavljata približno 
enako velika kation in anion (para kozmotrop-kozmotrop ali kaotrop-kaotrop) je topnost 
v vodi manjša, kot če ga sestavljata majhen kation (kozmotrop) in velik anion (kaotrop) 
oziroma velik kation (kaotrop) in majhen anion (kozmotrop) [13]. Collins je tu implicitno 
predpostavil, da slabše kot je alkalijski halid vodotopen, v večjem obsegu tvori ionske 
pare. Pri tem se kot kronski dokaz sklicuje na »Collinsovo piramido«, ki pa ne vključuje 
ionskih parov temveč ionske kristale. Argumentov, zakaj je termodinamiko ionskih 
kristalov možno izenačiti s termodinamiko ionskih parov, Collins nikjer ne navaja. Ker 
je za obstoj »Collinsove piramide« ključna sublimacijska entalpija kristala (je sestavni 
del topilne entalpije soli), sublimacijska entalpija pa je odvisna tudi od Madelungove 
konstante [35] (torej od geometrije kristalne rešetke soli) bi Collinsova predpostavka o 
množičnem pojavljanju ionskih parov v soleh, kjer sta si iona po velikosti podobna, bila 
lahko tudi napačna. 
1.3 Hofmeistrova vrsta 
Hofmeistrova vrsta predstavlja razvrstitev ionov v vrsto glede na njihov vpliv na nekatere 
lastnosti bioloških makromolekul v vodnih raztopinah. Vpliv različnih ionov je proti 
koncu 19. stoletja prvi opazil Franz Hofmeister, ko je proučeval zmožnost obarjanja 
proteinov jajčnega beljaka ob prisotnosti različnih ionov [16]. Glede na zmožnost 
obarjanja je ione razvrstil v vrsto, ki so jo kasneje poimenovali po njem. Z nadaljnjimi 
raziskavami so najprej Hofmeister in nato drugi znanstveniki ugotovili, da se 
Hofmeistrova vrsta pokriva tudi z vplivi ionov na številne druge lastnosti, kot so 
stabilnost proteinov, površinska napetost, topnost proteinov, zvijanje proteinov, 
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viskoznost raztopin elektrolitov, kritična micelna koncentracija, aktivnost encimov in 
asociacija koloidov [16, 17].  
Hofmeistrova vrsta se navaja posebej za katione in anione. Dopolnjena originalna 
Hofmeistrova vrsta [36] je za anione podana v naslednjem vrstnem redu 
citrat3- > SO4
2- > HPO4
2- > CrO4
2- > acetat- > HCO3
- > Cl- > NO3
- > ClO3
-, 
 za katione pa v vrstnem redu 
Mg2+ > Li+ > Na+ = K+ > NH4
+. 
Na sliki Slika 7 lahko vidimo, da so ioni v Hofmeistrovi vrsti razvrščeni glede na vpliv 
na določene, že omenjene pojave (izsoljevanje oziroma vsoljevanje, topnost in 
denaturacija proteinov, stabilizacija struktur). Razlika med kationsko in anionsko vrsto je 
v tem, da si ioni v anionski vrsti sledijo od močno hidratiranih na levi strani do šibko 
hidratiranih na desni strani, medtem ko je razvrstitev kationov ravno obratna. Pri šibko 
hidratiranih kationih in anionih z manjšo gostoto naboja in višjo polarizabilnostjo se 
praviloma pojavi vsoljevanje, močno hidratirani ioni z nižjo polarizabilnostjo pa 
večinoma povzročijo izsoljevanje [37]. V literaturi lahko zasledimo, da je razvrstitev 
kationov in anionov v Hofmeistrovo vrsto razložena glede na razvrščanje ionov po 
kozmotropnih in kaotropnih lastnostih, torej, da se izraza kozmotropen in kaotropen 
nanašata na lego v Hofmeistrovi vrsti [38]. V sodobni literaturi se razvrstitev ionov v 
Hofmeistrovo vrsti ne nanaša na povsem enake lastnosti, kot so tiste, po katerih se ioni 
razvrščajo v vrsto glede na kozmotropne in kaotropne lastnosti [16]. Hofmeistrova vrsta 
je bolj izrazita pri anionih kot kationih zaradi močnejših interakcij anionov z molekulami 
vode v primerjavi z enako velikimi kationi [39]. 
 
Slika 7: Hofmeistrova vrsta za katione [39] in anione [40] ter glavne lastnosti, ki določajo vrsto. 
Pri dosedanjih študijah Hofmeistrove vrste se je izkazalo, da nekateri proteini sledijo 
obrnjeni razvrstitvi Hofmeistrove vrste. To je zelo opazno pri encimu lizocimu pri nizkih 
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in srednjih pH-vrednostih ter pri nizkih in srednjih koncentracijah [41]. Takšen vpliv na 
proteine ni povsem jasen. Predvideva se, da bi lahko nastal zaradi neto naboja proteina 
ali ionske moči raztopine. Pri opazovanju Hofmeistrovih vrst v različnih virih opazimo, 
da vrstni red ionov v nekaterih vrstah ni povsem enak razporeditvi v drugih vrstah. 
Razlike med vrstami lahko nastanejo med drugim zaradi prisotnih različnih ionov 
nasprotnega predznaka, pH-vrednosti, temperature, koncentracije prisotnih ionov in 
specifičnih vplivov posameznih ionov. Vrstni red v kationski vrsti se pod določenimi 
pogoji zaradi tvorbe ionskih parov ob prisotnosti anionov lahko tudi spremeni [42]. V 
anionski vrsti se lahko vrstni red nekaterih ionov obrne, odvisno od 
hidrofilnosti/hidrofobnosti in naboja na interakcijski površini. Tako si trije halogeni 
elementi sledijo v vrsti I- > Cl- > F-, ko je v raztopini negativno nabita hidrofilna površina 
(ion) in pozitivno nabita hidrofobna površina (protein) in v obratnem vrstnem redu, ko je 
v raztopini pozitivno nabita hidrofilna površina in negativno nabita hidrofobna površina 
[43]. Litijev ion (Li+) se pogosto pojavi izven pravega kationskega zaporedja, ker je 
efektivna gostota naboja na ionu zmanjšana zaradi močno vezane vode (prva hidratacijska 
sfera) okrog litijevega iona. Amonijev ion (NH4
+) se zaradi manjše sposobnosti tvorbe 
vodikovih vezi (v primerjavi z NH3) večkrat pojavi izven vrste [44]. 
Hofmeistrova vrsta velja, navkljub številnim eksperimentalnim in teoretičnim 
raziskavam, ki so v zadnjem času zelo popularne, še vedno za izjemno zahtevno in 
nerešeno »uganko« na področju kemije. Kompleksnost specifičnih vplivov ionov 
povzroča težave pri pojasnevanju Hofmeistrovih vplivov [38]. Pri raziskovanju vplivov 
na razporeditev ionov v Hofmeistrovo vrsto so se pojavile različne teorije. Sprva so 
razvrstitev ionov v vrsto utemeljevali z zmožnostjo ionov da urejajo molekule vode v 
svoji okolici (princip kozmotropnih in kaotropnih ionov) [41]. Močno hidratirani 
kozmotropni ioni odvzamejo vodo makromolekulam, kar vodi do izsoljevanja 
makromolekul [16] in stabilizacije strukture [38]. Pri šibko hidratiranih kaotropnih ionih 
je vpliv ravno obraten. Splošno sprejeto dejstvo je, da ioni vplivajo na urejanje strukture 
vode in njene kinetične lastnosti v svoji okolici [17]. Problem takšne razlage je, da ne 
vključuje makromolekul (proteinov) ali drugih hidratiranih topljencev, ki so nepogrešljiv 
del opazovanih eksperimentalnih sistemov uporabljenih pri razvrščanju ionov v 
Hofmeistrovo vrsto. Tovrstna razlaga tudi ne pojasni, zakaj izsoljevanje nekaterih 
proteinov sledi obrnjenemu vrstnemu redu Hofmeistrove vrste. Z ozirom na 
pomanjkljivosti omenjene teorije se je uveljavila teorija, ki pravi, da naj bi bila razvrstitev 
kationov in anionov v vrsto rezultat lokalnih interakcij posameznih ionov na površini 
hidratiranih makromolekul (proteinov). Tako je Hofmeistrova vrsta v sodobni literaturi 
pogosto podana glede na zmožnost ionov, da stabilizirajo strukturo makromolekul 
(proteinov). V zadnjem času je nastala teza, ki gre preko razvrstitve ionov v kationsko in 
anionsko vrsto in pravi, da je Hofmeistrov efekt povezan z neposrednimi interakcijami 
ion-makromolekula in ion-ion interakcijami na površini makromolekul in v njeni 
hidratacijski oblogi [44]. Velja omeniti, da se mnenja raziskovalcev glede omenjenih 
razlag Hofmeistrovega efekta velikokrat razhajajo [38]. 
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1.3.1 Vpliv gostote naboja na termodinamske lastnosti vodnih raztopin 
Glavna lastnost, ki določa specifičen vpliv ionov, je gostota električnega naboja na 
posameznem ionu. Ioni z veliko gostoto naboja močneje vežejo vodo (večji in bolj trajni 
skupki molekul vode) v svojo hidratacijsko oblogo kot pa ioni z manjšo gostoto naboja. 
Ta efekt se odraža tudi v velikosti molskih volumnov hidratiranih ionov (ionov obdanih 
s hidratacijsko oblogo). Molski volumen hidratiranih ionov je tem manjši (ko se pojavi 
dovolj močno skrčenje molekul vode okrog iona postane ta volumen celo negativen), čim 
večji je naboj iona [45]. Elektrostrikcija (skrčenje volumna molekul vode zaradi velike 
gostote naboja iona) je najmočnejša, kjer je koncentracija naboja na površini iona 
največja. Hofmeistrova vrsta sledi vplivu elektrostrikcije, vendar ni pojasnjeno, ali je to 
dejanski vzrok za razvrstitev ionov v vrsto [46]. 
Hidratacijske entalpije korelirajo s težnjo, da se ioni akumulirajo v tako imenovani 
»redki« vodi (vodi z nizko gostoto; angl. low-density water) tako, da se povečanje 
entropije zaradi raztapljanja ionov deloma kompenzira z zmanjšanjem entropije vode. 
Majhni (dvo- in večvalentni) ioni imajo zelo majhne ali celo negativne hidratacijske 
entropije, medtem ko imajo veliki enovalentni ioni bolj pozitivne hidratacijske entropije. 
Ta korelacija je opazna tudi pri že omenjenih Jones-Dolovih viskoznih B koeficientih. Pri 
šibko hidratiranih ionih se viskoznost raztopine le malo spreminja s koncentracijo 
elektrolita. Takšni ioni imajo negativen B koeficient. Pri močno hidratiranih ionih je 
odvisnost viskoznosti od koncentracije bolj opazna in ti ioni imajo pozitiven B koeficient. 
Podobni vplivi so bili zaznani tudi pri zvišanju površinske napetosti raztopin soli in pri 
številu v hidratacijsko oblogo ionov močno vezanih vodnih molekul (kar se odraža v 
koligativnih lastnostih); tudi ti vplivi so korelirani z razvrstitvijo ionov v Hofmeistrovo 
vrsto [39].
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2 Namen dela 
Namen magistrskega dela je proučevanje mešanja raztopin različnih enostavnih soli, kjer 
sem se osredotočila na raztopine alkalijskih halidov. Glavni poudarek pri izvedbi 
eksperimentalnega dela je namenjen merjenju toplotnih efektov pri izotermnem mešanju 
vodnih raztopin dveh različnih alkalijskih halidov enakih koncentracij, izveden na 
izotermnem titracijskem kalorimetru (ITC). Pri pregledu literature nisem zasledila veliko 
podatkov o izmerjenih toplotah pri mešanju soli alkalijskih halidov. Objavljeni podatki o 
toplotah mešanja, ki sem jih našla, so bili izmerjeni več desetletij nazaj, ko so kalorimetri 
dosegali manjšo natančnost pri merjenju, kot jo dosegajo dandanes, in je bila zato 
verjetnost natančnih meritev manjša. 
Eksperimentalno bom določila entalpije medsebojnega mešanja izbranih parov vodnih 
raztopin različnih soli in izmerjene integralne molske entalpije mešanja primerjala z 
razvrstitvijo teh soli v »Collinsovi piramidi«, ki podaja odvisnost standardnih topilnih 
entalpij alkalijskih halidov od razlike med hidratacijsko entalpijo kationa in aniona. 
Collins je z ozirom na položaj v »Collinsovi piramidi« predpostavil, da se v raztopinah 
soli, kjer imata oba iona bodisi izrazit kaotropen bodisi izrazit kozmotropen značaj v 
veliki meri tvorijo kontaktni ionski pari. Ker dehidratacijo, ki se pojavi pri nastanku 
kontaktnih ionskih parov, spremljajo znatni toplotni efekti, bi pri mešanju dveh raztopin 
soli, pri katerih eno sol sestavlja kozmotropen kation in kaotropen anion ter drugo 
kaotropen kation in kozmotropen anion, moralo priti do obsežne tvorbe ionskih parov in 
s tem do znatnih toplotnih efektov. Da bi to Collinsovo pravilo preverila, bom v različnih 
kombinacijah (z ioni z različnim značajem – kozmotropnim in kaotropnim) med seboj 
mešala pare raztopin soli. 
Poleg Collinsovega pravila bom na podlagi meritev na kalorimetru preverila tudi 
koncentracijsko odvisnost integralnih molskih entalpij mešanja ter vpliv zamenjave 
kationov dveh soli na entalpije mešanja. Morebitno odvisnost integralnih molskih entalpij 
mešanja od koncentracij bom preverila tako, da bom meritve mešanja posameznih parov 
soli izvedla pri dveh ali več različnih začetnih koncentracijah soli. Predvidevam, da bodo 
toplotni efekti pri višjih koncentracijah soli večji, saj večja koncentracija ionov v raztopini 
pomeni več v hidratacijske ovoje vključenih molekul vode. 
Rezultate pridobljene z meritvami na ITC-ju bom poskušala potrditi še z merjenjem 
prevodnosti pri mešanju raztopin soli in gostot takšnih mešanic raztopin soli. Namen 
izvedbe teh meritev je zgolj preverjanje Collinsovega pravila – ali se pri mešanju raztopin 
soli v večjem obsegu tvorijo kontaktni ionski pari.  
Rezultati opravljenih meritev (entalpij mešanja, prevodnosti in gostot) bodo pokazali, ali 
se (in če se, pri katerih parih soli) pri izvedenih mešanjih pojavljajo kakšna izrazita 
odstopanja merjenih količin mešanic od vrednosti, pričakovanih za idealne mešanice 
raztopin pri danih koncentracijah. Pričakujem, da bo pri določenih parih soli prišlo do 
tvorbe kontaktnih ionskih parov, vendar v manjšem obsegu kot napoveduje Collins. 
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3 Eksperimentalni del 
Pri eksperimentalnem delu v laboratoriju sem pripravila raztopine soli alkalijskih halidov. 
S pripravljenimi raztopinami soli sem z izotermnim titracijskim kalorimetrom (ITC) 
izmerila toplotne efekte, ki nastajajo pri izotermnem mešanju dveh raztopin različnih soli 
enakih koncentracij. Poleg teh meritev sem izmerila še električne prevodnosti ob mešanju 
različnih parov soli in za dva para soli tudi gostote posameznih raztopin soli ter gostote 
mešanic teh dveh raztopin soli pri različni sestavi mešanic. V podpoglavjih je opisana 
uporaba kemikalij (soli), priprava raztopin, ITC metoda z izračunom entalpij mešanja, 
merjenje električne prevodnosti in merjenje gostote. 
3.1 Priprava raztopin 
Postopek priprave raztopine je pri večini soli (ki so podane v tabeli 1) enak in obsega: 
1.) Sušenje soli v sušilniku in hlajenje v eksikatorju 
Soli sem natresla v petrijevke in jih sušila v sušilniku dve uri pri 130 °C, da je izhlapela 
vsa vezana voda. Po končanem sušenju sem petrijevke s solmi prenesla v eksikator, da so 
se ohladile na sobno temperaturo. Sušila sem vse uporabljene soli (Tabela 1) z izjemo 
LiI, ki se zaradi oksidativnih lastnosti (oksidacija jodidnega iona I- ob prisotnosti kisika 
do joda I2) hrani v inertni atmosferi. Pri LiI sem ta korak zato izpustila in predpostavila, 
da hranjena sol ne vsebuje vode. 
2.) Izračun in priprava raztopine ustrezne koncentracije 
Vse sušene soli sem uporabila za pripravo raztopin določenih koncentracij podanih v 
tabeli 1. Izjema med pripravljenimi raztopinami soli je litijev fluorid, ki ima v primerjavi 
z drugimi solmi alkalijskih halidov majhno topnost v vodi [13]. Njegova topnost je po 
podatkih iz literature pri T=25 °C 0,133 %, kar ustreza 0,0589 M raztopini [47]. Zato sem 
pripravila 0,055 M raztopino LiF. 
Za pripravo raztopine dane koncentracije (craztopine) in volumna (Vraztopine) sem izračunala 
maso soli (msoli= craztopine Vraztopine Msoli), ki sem jo kasneje natehtala na laboratorijski 
tehnici na 0,0001 g natančno. Natehtano sol sem kvantitativno prenesla v bučko 
ustreznega volumna in dodala trikrat destilirano vodo do oznake bučke. Večinoma sem 
pripravila 50 mL posameznih raztopin soli v 50 mL bučkah. Pripravljene raztopine sem 
hranila v 50 mL plastenkah. Raztopine soli nižjih koncentracij tako za kalorimetrične 
meritve kot meritve prevodnosti sem pripravila z razredčevanjem raztopin višjih 
koncentracij. 
Posebnosti: 
-Za določitev točnih koncentracij nekaterih raztopin sem izvedla potenciometrične 
titracije. Uporabila sem merkuro-sulfatno referenčno elektrodo, kloridno, bromidno ali 
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jodidno indikatorsko elektrodo (odvisno od ionov v merjeni raztopini) in kot titrant 
(0,10006 ± 7·10-5) M raztopino AgNO3. 
-Ker je litijev klorid zelo higroskopen, sem najprej pripravila prekoncentrirano raztopino 
te soli (≈0,12M). Nato sem s potenciometrično titracijo določila točno koncentracijo 
prekoncentrirane raztopine. Na koncu sem prekoncentrirano raztopino razredčila s trikrat 
destilirano vodo do 0,1 M koncentracije. 
-Raztopini litijevega jodida sem zaradi oksidativnih lastnosti jodidnega iona pripravila v 
improvizirani suhi komori, kjer je bila vzdrževana inertna atmosfera. 
V tabeli 1 so podane soli, ki so bile uporabljene za pripravo raztopin, njihova čistost, 
proizvajalec in izhodiščne koncentracije pripravljenih raztopin. Merjenje gostot je bilo 
izvedeno samo s tremi različnimi raztopinami solmi enakih začetnih koncentracij. 
Ime soli 
Formula 
soli 
Proizvajalec Čistost 
Koncentracije pripravljenih raztopin 
[M] 
Kalorimetrija Prevodnost Gostote 
Cezijev 
bromid 
CsBr Alfa Aesar 99,9 % 0,1 0,02 0,01 1,58 
Cezijev 
fluorid 
CsF Aldrich 99,9 % 
0,1 
0,02 0,01 / 
0,055 
Cezijev 
jodid 
CsI Alfa Aesar 99,9 % 0,1 0,02 0,01 / 
Cezijev 
klorid 
CsCl Merck ≥ 99,5 % 0,1 0,02 0,01 1,58 
Kalijev 
bromid 
KBr Merck ≥ 99,5 % 0,3 0,02 0,01 / 
Kalijev 
fluorid 
KF Merck ≥ 99,0 % 0,3 0,02 0,01 / 
Kalijev 
klorid 
KCl Merck ≥ 99,5 % 0,3 0,02 0,01 / 
Litijev 
fluorid 
LiF Aldrich 
≥ 99,98 
% 
0,055 0,02 0,01 / 
Litijev 
jodid 
LiI Aldrich ≥ 99,9 % 0,1 0,02 0,01 1,58 
Litijev 
klorid 
LiCl Merck ≥ 99,0 % 0,1 0,02 0,01 / 
Natrijev 
bromid 
NaBr Merck ≥ 99,0 % 0,3 0,02 0,01 / 
Natrijev 
klorid 
NaCl Merck ≥ 99,5 % 0,3 0,02 0,01 / 
Tabela 1: Seznam uporabljenih soli 
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3.2 Izotermna titracijska kalorimetrija  
Pri izotermni titracijski kalorimetriji (ITC, angl. Isothermal titration calorimetry) merimo 
toploto, ki se sprosti ali porabi ob dodatku titranta pri stalnem tlaku in vnaprej določeni 
konstantni temperaturi [48]. Metoda se uporablja za določitev termodinamskih 
parametrov (proste entalpije, entalpije, entropije, toplotne kapacitete) interakcij v 
raztopinah. Najpogosteje se uporablja za termodinamske raziskave vezanja bioloških 
molekul (ligandov na receptorje) [49]. Rezultat meritev je termogram, ki podaja odvisnost 
toplotnega toka od časa (Slika 9). Na njem vsak vrh oziroma njegova ploščina podaja 
količino toplote, ki se je sprostila ali porabila ob posameznem dodatku titranta v celico. 
Pri endotermni reakciji, kjer se pri reakciji porabi toplota iz okolice, so pri uporabljeni 
programski opremi vrhovi usmerjeni navzgor, kar odraža povečano moč električnega 
gretja in s tem dovajanje dodatnega toplotnega toka za kompenzacijo pri reakciji 
porabljene toplote [48]. Pri eksotermni reakciji je položaj ravno obraten in so zato vrhovi 
obrnjeni navzdol, saj se zaradi pri reakciji sproščene toplote referenčni toplotni tok 
električnega gretja začasno zmanjša. 
3.2.1 Titracijski kalorimeter 
Titracijski kalorimeter (Slika 8) sestavljata dve enaki celici (referenčna in titracijska), 
narejeni iz inertnega in dobro toplotno prevodnega materiala, zaprti v adiabatnem okolju 
[48]. V titracijski celici poteka titracija vzorca (titra) s titrantom, ki se programirano v 
vnaprej določenih manjših količinah (alikvotih) postopoma dodaja v celico z injekcijsko 
brizgo. Spodnji (kovinski) del te brizge je oblikovan kot mešalo in se med poskusom vrti 
ter s tem meša vsebino titracijske celice. Referenčna celica je napolnjena s topilom 
(najpogosteje vodo). Volumen topila v referenčni celici je enak volumnu vzorca v 
titracijski celici. Obe celici povezuje termočlen, ki zaznava razlike v temperaturi med 
celicama. Termočlen je povezan s povratnim grelom, ki zmanjša ali poveča moč gretja, 
da se po dodatku titranta zopet vzpostavi ravnotežno stanje (ΔT=0) [48].  
Ko se pri dodatku titranta v celico toplota sprosti (eksotermna reakcija), grelo (ki sicer v 
stacionarnem stanju zagotavlja nastavljeno konstantno temperaturo titracijske celice) 
zmanjša moč gretja celice, da temperatura v celici zopet doseže nastavljeno konstantno 
temperaturo. Pri tem se temperaturi referenčne in titracijske celice izenačita (ΔT=0). Na 
ta način aktivno posežemo v sistem in močno skrajšamo čas, v katerem postaneta 
temperaturi obeh celic zopet enaki. Analogno, le v obratni smeri (moč grela se poveča), 
se pospeši izenačevanje temperatur celic pri endotermni reakciji. Ko v celici reakcija ne 
poteka, se električna moč porablja za zagotovljanje določene konstantne temperaturne 
razlike med titracijsko celico in stenami adiabatnega ohišja (ΔT2). Tako porabljeno 
električno moč na termogramu odraža bazna linija, ki kaže vrednost različno od nič [49]. 
To lahko vidimo na sliki Slika 9, kjer je vrednost toplotnega toka približno 160 μJ/s. 
Bazno linijo se po opravljenih meritvah lahko korigira ročno in se ji priredi vrednost nič.  
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Slika 8: Shema izotermnega titracijskega kalorimetra. 
Slika 9: Primer termograma. Mešanje 0,3 M raztopine NaBr in 0,3 M raztopine KCl pri 25 °C je 
eksotermen proces, zato se ob dodatku 0,3 M raztopine NaBr v celico, napolnjeno z 0,3 M 
raztopino KCl moč grela (in s tem električno dovajan toplotni tok) zniža.  
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3.2.2 ITC titracije 
Večino titracij sem opravila na VP-ITC kalorimetru (Microcal, ZDA). Nekaj titracij je 
bilo narejenih na Nano ITC kalorimetru (TA Instruments, ZDA). Osnove delovanja so 
enake pri obeh kalorimetrih. Na točnost dobljenih rezultatov vpliva tudi natančna 
validacija kalorimetra, dobro načrtovanje eksperimenta, analiza izmerjenih podatkov ter 
starost instrumenta, saj so novejši kalorimetri zaradi napredka tehnologije praviloma bolj 
natančni [50]. 
Vse titracije so bile izvedene pri 25 °C. Titracije sem izvedla tako, da je bilo pri vsaki 
titraciji v celico dodanih 16 dodatkov. Prvi dodatek je bil manjši in praviloma zaradi 
difuzije titranta iz injekcijske igle v času, ko se vzpostavlja ravnotežje sistema, ni bil 
vključen v nadaljnjo analizo rezultatov [48]. Ostalih 15 dodatkov je bilo enakega 
volumna. Volumen dodatkov je poleg števila dodatkov odvisen tudi od velikosti 
injekcijske brizge. Večji volumen te brizge pomeni večje dodatke. Podatki s točnimi 
vrednostmi so podani v tabeli 2. 
 VP-ITC Nano ITC 
Vcelice [mL] 1,382 0,950 
Vsiringe [μL] 300 250 
V1.dodatka [μL] 2,5-3 2,0 
Vostalih dodatkov [μL] 19 16,29 
Tabela 2: Podatki o volumnih titracijskih celic in injekcijskih brizg (siring) ter velikosti volumskih 
dodatkov pri poskusih na VP-ITC in Nano ITC instrumentu. 
Uravnoteženje celotnega sistema pred pričetkom vsake meritve je bilo na obeh 
instrumentih izvedeno samodejno. Začetni časovni zamik (angl. Initial Delay) pred 
začetkom dodajanja prvega dodatka, ki služi za to, da se bazna linija ustali, je znašal 1200-
1600 sekund. V program sem pred pričetkom meritve vnesla tudi koncentracijo dodajane 
raztopine (raztopina soli v injekcijski brizgi) in koncentracijo soli v celici. Slednjo sem 
podajala kot koncentracijo prvotne raztopine soli v celici (in ne kot koncentracijo celotne 
raztopine soli – mešanice prve in druge raztopine soli, s katero je bila titracijska celica 
napolnjena pred drugim in tretjim korakom posameznega sklopa meritev). 
Izvedba titracij 
Pred izvedbo titracije sem vse vzorce razplinila. Titracije sem izvedla v sklopih, ki so 
obsegali več meritev. V posameznem sklopu sem najprej titrirala raztopino prve izbrane 
soli z drugo izbrano soljo (z enakima začetnima koncentracijama). Nato sem raztopino 
mešanice obeh soli, ki sem jo dobila po prvi titraciji, ponovno titrirala z drugo izbrano 
soljo. Titracijo sem izvedla v dveh (Nano ITC) ali treh (VP-ITC) korakih, ker je pri ITC 
kalorimetru maksimalen volumen titranta, ki ga lahko dodamo, manjši od volumna v 
titracijski celici. Zatem sem vlogi obeh soli obrnila in na enak način ponovno izvedla 
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titracije. Titrirala sem raztopino druge izbrane soli z raztopino prve izbrane soli ter nato 
že titrirano raztopino ponovno titrirala s prvo raztopino soli in na VP-ITC ta korak še 
enkrat ponovila. Večino meritev sem izvedla pri dveh različnih koncentracijah. 
Kombinacije soli, ki sem jih uporabila v posameznih sklopih, so podane v tabeli 3. Na 
obeh kalorimetrih sem izvedla tudi titracijo vode v vodo pod enakimi pogoji, kot ostale 
titracije, da sem pri izvedenih poskusih lahko odštela toplotni efekt, ki je izviral zgolj iz 
mehanskega trenja in viskoznih vplivov. 
VP-ITC Nano ITC 
- 0,3M KBr in 0,3 M NaCl 
- 0,3 M KF in 0,3 M NaBr 
- 0,1 M CsBr in 0,1 M LiI 
- 0,1 M CsCl in 0,1 M LiI 
- 0,1 M CsF in 0,1 M LiCl 
- 0,1 M CsF in 0,1 M LiI 
- 0,1 M CsI in 0,1 M LiI 
- 0,055 M CsF in 0,055 M LiF 
- 0,02 M CsBr in 0,02 M LiI 
- 0,02 M CsCl in 0,02 M LiI 
- 0,02 M CsF in 0,02 M LiF 
- 0,02 M CsF in 0,02 M LiI 
- 0,02 M CsI in 0,02 M LiI 
- 0,02 M KF in 0,02 M NaBr 
- 0,3M KBr in 0,3 M NaCl 
- 0,3 M KCl in 0,3 M NaBr 
- 0,02 M KBr in 0,1 M NaCl 
- 0,02 M KCl in 0,02 M NaBr 
 
Tabela 3: Izvedeni sklopi meritev na posameznem kalorimetru. 
3.2.3 Izračun entalpije mešanja 
Eksperimentalne vrednosti, ki jih po izvedeni titraciji izpiše programska oprema ITC 
kalorimetra, poleg termograma (Slika 9: Primer termograma.) vključujejo tudi sproščeno 
ali porabljeno toploto (Qizm.), množino (koncentracijo) prve raztopine soli dodane iz 
injekcijske brizge v celico (ntitranta oziroma ctitranta) in množino (koncentracijo) druge 
raztopine soli v celici (nv celici oziroma cv celici) po dodatku vnaprej določenega volumna 
(Vinjiciran) v celico. Z nadaljnjo obdelavo meritev sem dobila odvisnost integralne molske 
toplote mešanja (ΔHint.) od molskega deleža raztopine izbrane soli (Xsoli) [51]. 
Pri obdelavi meritev sem toploto podajala v joulih (J) in ne kalorijah (cal). Kjer je bilo 
potrebno, sem v kalorijah podane toplote pretvorila v joule in pri tem upoštevala 
pretvorbeni faktor 1 cal = 4,184 J [52]. 
Izmerjene toplote pri posameznih dodatkih titranta zajemajo tudi toploto, ki se sprosti 
(eksotermni efekt) zaradi trenja ob mešanju dveh tekočin, ko se ena tekočina dodaja v 
drugo (QH2O). Tako sem za vse dodatke pri titracijah od izmerjene toplote odštela 
sproščeno toploto zaradi trenja tekočin ob dodatku titranta v celico, ki sem jo dobila pri 
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titraciji vode z vodo pri enakih pogojih (enaki volumni) in dobila korigirano toploto 
(Qkorig). 
 𝑄𝑘𝑜𝑟𝑖𝑔. = 𝑄𝑖𝑧𝑚. − 𝑄𝐻20 (3.1) 
Iz meritev na VP-ITC kalorimetru dobimo v programu Origin izpisane podatke o 
koncentraciji dodanega titranta in titra v celici, iz meritev na Nano ITC pa v programu 
NanoAnalyze njune množine. Dobljene množine in koncentracije se nanašajo na sestavo 
raztopine v celici po vsakem dodatku ob upoštevanju iz celice izrinjenega volumna 
raztopine zaradi novo dodanega volumna titranta. 
Molski delež prve izbrane soli v mešanici raztopin soli v celici (Xsol1) izračunamo po 
formuli 
 𝑋 𝑠𝑜𝑙1 =
𝑛𝑠𝑜𝑙1
𝑛𝑠𝑜𝑙1 + 𝑛𝑠𝑜𝑙2
, (3.2) 
kjer je nsol1 množina prve izbrane soli v celici in n sol2 množina druge izbrane soli. Pri tem 
vedno velja, da je 
 𝑋 𝑠𝑜𝑙2 = 1 − 𝑋𝑠𝑜𝑙1. (3.3) 
Toplotne efekte, ki nastanejo pri mešanju lahko opišemo z diferencialno in integralno 
molsko toploto mešanja. Diferencialna molska entalpija mešanja (ΔHdif.) podaja toploto, 
ki se sprosti ali porabi pri enem volumskem dodatku raztopine soli (titranta) v titracijsko 
celico (v kateri je ob začetku titracije lahko čista raztopina druge soli, praviloma pa 
mešanico raztopin obeh soli) glede na mol dodane raztopine soli (ntitranta): 
 
ΔH𝑑𝑖𝑓. =
𝑄𝑘𝑜𝑟𝑖𝑔.
𝑛𝑡𝑖𝑡𝑟𝑎𝑛𝑡𝑎
. (3.4) 
Programska oprema ITC instrumenta praviloma že sama izračuna diferencialno molsko 
entalpijo mešanja, le da je v tako izračunani vrednosti uporabljena za frikcijo nekorigirana 
pri dodatku izmerjena toplota. 
Integralna molska toplota mešanja (ΔHint.) v našem primeru podaja kumulativno toploto, 
ki se sprosti ali porabi, glede na skupno množino soli v celici do dane sestave raztopine 
dodane množine titranta: 
 
ΔH𝑖𝑛𝑡. =
∑ 𝑄𝑘𝑜𝑟𝑖𝑔.
∑ 𝑛𝑡𝑖𝑡𝑟𝑎𝑛𝑡𝑎 + 𝑛𝑐𝑒𝑙𝑖𝑐𝑎
. (3.5) 
3.2.3.1 Rowlandove enačbe za izračun navidezne molske relativne entalpije 
Ogrodje za izračun navidezne molske relativne entalpije ФL za 1-1 elektrolite je 
sestavljeno iz seta naslednjih enačb [8]: 
 
𝑎Ф𝐿 = −2 √𝐼 𝑓𝐿 − 𝑅𝑇2
δC
δT
 𝑏 (3.6) 
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 𝑓𝐿 = 𝑅𝑇(
0, 198895 𝑘𝑔1/2
𝑚𝑜𝑙1/2
(σ − 3η) + 0,39126 
𝑘𝑔1/2
𝑚𝑜𝑙1/2
𝑇
δ
δT
(σ − 3η)) (3.7) 
 δ(σ − 3η)
δT
= √𝐼
δȧ
δT
δσ
δ(ȧ √𝐼)
− 3
δη
δ(ȧ √𝐼)
 (3.8) 
 
σ(ȧ √𝐼) = 3
1+ȧ √𝐼−
1
(1+ȧ √𝐼)
−2 ln (1+(ȧ √𝐼))
(ȧ √𝐼)
3 ; η(ȧ √𝐼) =
1
1+(ȧ √𝐼)
 (3.9) 
kjer je T temperatura v kelvinih, R=8,314 J (mol K)-1 plinska konstanta, ȧ in C sta dva 
empirična parametra za vsak elektrolit (podana v tabelah [8]). Ob tem za 1-1 elektrolite 
velja, da je ionska moč raztopine, I, enaka molalni koncentraciji, b, in v približku tudi 
molarni koncentraciji, c, (I=b≈c). 
3.3 Električna prevodnost raztopin elektrolitov 
Električna prevodnost oziroma specifična prevodnost raztopin elektrolitov nam pove 
kolikšna je zmožnost raztopin elektrolitov, da prevajajo električni tok. Pri meritvi 
električne prevodnosti, s katero spremljamo usmerjeno gibanje ionov, konduktometer 
meri električno upornost raztopine, ki jo nato preračuna na specifično prevodnost [4]. 
Specifična prevodnost (κ) je definirana kot recipročna vrednost specifične upornosti (ρ): 
 
𝜅 =  
1
𝜌
. (3.10) 
Enota za specifično prevodnost je S/m, pri čemer S predstavlja siemens (S=Ω-1) [53]. 
Merjenje električne prevodnosti velja za eno izmed najbolj natančnih merilnih tehnik. Pri 
merjenju prevodnosti raztopin je potrebno poznati konstanto celice (Kcel), ki podaja 
geometrijo celice za merjenje prevodnosti. Konstanto celice določimo tako, da izmerimo 
prevodnost raztopine (najpogosteje raztopine KCl) z znano specifično prevodnostjo (κ) 
 𝐾𝑐𝑒𝑙 = 𝐾𝑐𝑒𝑙
′
κ
κ′
 , (3.11) 
kjer je κ' specifična prevodnost izmerjena pri prvotno nastavljeni (na konduktometru) 
konstanti celice (K'cel). 
Električna prevodnost raztopin elektrolitov je poleg temperature odvisna tudi od vrste in 
koncentracije elektrolitov (s koncentracijo  pada) [4, 53]. Za primerjavo prispevkov 
različnih elektrolitov je zato pomembna molska prevodnost (Λ), ki izraža specifično 
prevodnost izbranega elektrolita podano na enoto koncentracije (c): 
 Λ =
𝜅
𝑐
. (3.12) 
Nemški raziskovalec F. Kohlrausch je z meritvami prevodnosti empirično dokazal, da za 
močne elektrolite, kot so soli alkalijskih halidov, pri nizkih koncentracijah (vse do 0,1 M) 
velja približno linearna zveza med molsko prevodnostjo in korenom iz koncentracije [4] 
29 
 
 𝛬 = 𝛬∞ − 𝑆√𝐼, (3.13) 
kjer je Λ∞ molska prevodnost pri neskončnem razredčenju in S konstanta značilna za 
izbrani elektrolit. Molska prevodnost 1-1 elektrolita pri neskončnem razredčenju je enaka 
vsoti ionskih molskih prevodnosti izbranih ionov (kationa in aniona) pri neskončnem 
razredčenju (ΛKA∞=λK∞+ λA∞). 
3.3.1 Konduktometer 
Konduktometer je instrument, s katerim se z merjenjem električne upornosti, ki jo znotraj 
definirane konduktometrične celice nudi raztopina, določa specifična prevodnost 
raztopine (enačba (3.10)). Najpomembnejši del instrumenta je Wheatstonov most, ki ga 
sestavljajo upor za merjenje upornosti raztopine, spremenljivi upor z vezanim 
spremenljivim kondenzatorjem (zaradi kapacitivne upornosti), stalna upora in ničelni 
indikator. Poleg Wheatstonovega mosta konduktometer sestavljata še selektivni 
ojačevalnik na mostu in vir napetosti. Upornost raztopin elektrolitov se meri ob napajanju 
konduktometrične celice z izmenično napetostjo. Za najbolj enostavno določitev 
prevodnosti uporabimo celico, ki jo sestavljata dve podobni elektrodi. Izmenična napetost 
povzroči, da se ioni gibljejo izmenično proti elektrodama, s čimer se preprečita 
polarizacija elektrod in elektroliza [53]. 
Za poenostavljeno določitev prevodnosti, kakršno sem opravila, poleg konduktometra 
potrebujemo še titracijsko čašo, v kateri se nahaja termostatirana raztopina elektrolita, 
magnet in celica za merjenje upornosti, termostat (za zagotavljanje konstantne 
temperature raztopine), magnetno mešalo in tudi termometer (s katerim lahko dodatno 
spremljamo temperaturo). 
3.3.2 Merjenje električne prevodnosti 
Specifično prevodnost raztopine mešanic dveh soli sem merila s konduktometrom 
SevenEasy S30 (Mettler Toledo) med dodajanjem raztopine ene soli v raztopino druge 
soli (konduktometrična titracija). 
Vse titracije so bile izvedene pri temperaturi (25±1) °C. Pari soli, ki sem jih izbrala za 
medsebojno titriranje, so bili enaki kot pri kalorimetričnih meritvah (Tabela 3). Začetne 
koncentracije obeh izbranih raztopin soli so bile pri vseh parih (0,0100±0,0001) M. Pred 
pričetkom izvedbe vsake titracije je bilo potrebno počakati, da je raztopina v titracijski 
posodi dosegla konstantno temperaturo (25±1) °C, saj se takrat prevodnost ne spreminja 
več. Posamezne titracije sem izvedla tako, da je bilo pri vsaki titraciji v titracijsko čašo 
dodano toliko dodatkov, da je bil na koncu titracije molski delež obeh soli v raztopini 
polovičen (Xsoli≈0,5). 
Pred izvedbo titracij sem določila konstanto celice. V čisto in s prepihovanjem z dušikom 
posušeno čašo sem nalila 0,01 M standardno raztopino kalijevega klorida. Ko je bila 
dosežena konstantna temperatura, se je specifična prevodnost ustalila. Iz znane specifične 
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prevodnosti 0,01 M KCl(aq) pri temperaturi 25 °C (κ=1421 μs/cm [54]) in izmerjene 
specifične prevodnosti pri predhodno nastavljeni konstanti celice sem izračunala pravo 
konstanto celice (enačba (3.11)) in jo nastavila na konduktometru. 
Izvedba titracij 
V posameznem sklopu meritev prevodnosti mešanic dveh izbranih raztopin soli sem 
najprej titrirala raztopino prve izbrane soli z raztopino druge izbrane soli (z enakima 
začetnima koncentracijama). Titracijo sem izvedla tako, da sem z batno pipeto dodajala 
po 0,5 mL raztopine prve izbrane soli v raztopino druge izbrane soli, ki sem jo predhodno 
odpipetirala v titracijsko čašo (in ob tem stehtala njeno maso). Po vsakem dodatku sem 
zabeležila izmerjeno specifično prevodnost. Zatem sem vlogi obeh soli obrnila in na enak 
način ponovno izvedla titracijo. Titrirala sem raztopino druge izbrane soli z raztopino 
prve izbrane soli. Pri vsaki titraciji sem v titracijsko čašo dodano toliko dodatkov, da je 
bil skupni volumen dodane raztopine ene izbrane soli enak volumnu raztopine druge soli, 
ki je bil na začetku odpipetiran v titracijsko posodo. Tako sem dobila za vse pare soli 
odvisnost specifične prevodnosti mešanice dveh soli od deleža posamezne soli. 
Celico za merjenje prevodnosti, čašo in magnet sem pred vsako meritvijo oprala s trikrat 
destilirano vodo in prepihala z dušikom do suhega. 
3.3.3 Aproksimacija z Onsagerjevo enačbo za mešanice raztopin elektrolitov 
Specifične prevodnosti raztopin mešanic dveh elektrolitov lahko izračunamo s sklopom 
več enačb, ki temeljijo na Onsagerjevi teoriji. Osnovna uporabljena enačba za izračun 
specifične prevodnosti mešanice dveh elektrolitov je 
 κ = 𝛬𝐾1𝐴1𝑐𝐾1𝐴1 + 𝛬𝐾2𝐴2𝑐𝐾2𝐴2 +  κ𝐻2𝑂κ, (3.14) 
kjer sta K1 in A1 kation in anion prvega elektrolita ter K2 in A2 kation in anion drugega 
elektrolita. V literaturi [4, 55] lahko najdemo podatke o ionskih prevodnostih v vodnih 
raztopinah pri neskončnem razredčenju (λi∞) pri 25 °C za vse alkalijske katione in halidne 
anione. Z njimi preko molarne prevodnosti pri neskončnem razredčenju (ΛKA∞=λK∞+ λA∞) 
izračunamo molarne prevodnosti (ΛKA) za vsako sol (kation-anion) v raztopini v 
odvisnosti od ionske moči I (oziroma koncentracija c) z uporabo enačbe (3.13). S oziroma 
SKA v tej enačbi predstavlja limitni naklon v Onsagerjevi limitni teoriji [56], ki ga za 1-1 
elektrolite izračunamo po enačbi 
 
𝑆𝐾𝐴 =
2,801 · 1010  
𝑑𝑚3/2𝐾3/2
𝑚𝑜𝑙1/2
· 𝑞 · Λ𝐾𝐴
∞
(ε𝑟 · 𝑇)3/2 · (1 + √𝑞)
+
4,1248 · 2 
𝑐𝑚2𝑑𝑚3/2𝐾1/2 𝑃𝑎 𝑠
𝑚𝑜𝑙3/2 𝛺
 
η · (ε𝑟 · T)
1/2
, 
 
(3.15) 
v kateri T, ε in η predstavljajo temperaturo, dielektrično konstanto topila in viskoznost 
topila, medtem ko je vrednost q za 1-1 elektrolite vedno enaka 0,5. 
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3.4 Gostote raztopin elektrolitov 
Gostota (ρ) je za homogene raztopine elektrolitov definirana z razmerjem med maso 
raztopine mr in prostornino raztopine Vr [53]: 
 𝜌 =
𝑚𝑟
𝑉𝑟
. (3.16) 
Gostoto lahko enostavno izmerimo z uporabo piknometrov (manjši volumen vzorca), 
areometrov (večji volumen vzorca) in gostotomerov na nihajočo cevko (majhen volumen, 
hitro merjenje). Za merjenje smo uporabili zadnjega, saj lahko z njim zelo natančno 
izmerimo gostoto. 
3.4.1 Gostotomer na nihajočo cevko 
Gostotomer na nihajočo cevko je enostaven za uporabo, za merjenje gostote potrebujemo 
majhno količino vzorca (približno 1 mL), ki ga po opravljeni meritvi lahko uporabimo za 
nadaljnje analize. Sestavljen je iz nihajoče U-cevke, piezoelementa, referenčnega 
oscilatorja in optičnega senzorja. Njegova uporaba je dokaj preprosta. Nihajočo U-cevko, 
ki je na odprtih koncih vpeta, napolnimo z vzorcem in jo s piezoelektričnim elementom 
vzbudimo v nihanje. Pri tem izmerimo nihajni čas lastnega nihanja (to). Prosti konec 
nihajne cevke namreč v približku niha harmonično kot vzmetno nihalo (Hookov zakon).  
3.4.2 Merjenje gostote 
Gostoto raztopin elektrolitov in mešanic dveh raztopin elektrolitov z različnimi deleži 
posamezne raztopine sem merila z gostotomerom DMA 60 (Anton Paar) in ob tem 
uporabila še tiskalnik MD2 (Anton Paar).  
Vse meritve so bile izvedene pri temperaturi 25 °C. Gostote sem izmerila za para soli 
CsBr-LiI in CsCl-LiI. Za merjenje sem najprej pripravila 1,58 M raztopine posameznih 
soli in pri teh koncentracijah soli pripravila mešanice dveh raztopin z množinskimi deleži 
druge (ali prve) soli: 0; 0,2; 0,4; 0,5; 0,6 0,8 in 1. Vsaki mešanici raztopin sem nato 
pomerila gostoto. 
Izvedba meritev gostote 
Cevko gostotomera sem s pomočjo plastične brizgalke sprala s trikrat destilirano vodo in 
100 % etanolom ter jo 10 minut prepihovala z zrakom, da se je posušila. Pred izvedbo 
meritev sem instrument umerila na gostoto zraka in gostoto trikrat destilirane vode. Nato 
sem pomerila gostote vsem pripravljenim raztopinam, tako da sem s plastično brizgo 
napolnila cevko, jo zamašila na obeh koncih, pustila krajši čas, da se je raztopina 
termostatirala, in nato sprožila meritev. Instrument meri čas, potreben za 10 000 nihajev 
cevke. Po končani meritvi se izmerjeni čas izpiše na tiskalniku. Meritve sem ponovila 
tolikokrat, da se je nihajni čas v zadnjih desetih ponovitvah na zadnji izpisani številki 
razlikoval za ±2. Pri računanju gostot sem uporabila poprečje zadnjih desetih meritev. Po 
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vsaki meritvi sem cevko gostotomera dobro sprala najprej z vodo in nato z etanolom, kot 
sem to že predhodno opisala. 
3.4.3 Izračun gostote tekočine iz lastnega nihajnega časa cevke 
Pokazati je mogoče, da je gostota tekočine, s katero je napolnjena na enem koncu vpeta 
cevka, sorazmerna kvadratu lastnega nihajnega časa (to) s tekočino napolnjene cevke: 
 𝜌𝑟 = 𝐴ρ + 𝐵ρ 𝑡𝑜.
2  (3.17) 
Konstanti Aρ in Bρ določimo tako, da gostotomer umerimo z zrakom in vodo. Gostota 
vode ima pri tlaku 1 bar in pri 25 °C vrednost ρr=0,997047 g/ml [53]. Gostota zraka je 
odvisna od temperature, tlaka in vlažnosti zraka ter jo je moč izračunati iz znanih pogojev 
v laboratoriju (tlaka p, temperature T ter relativne vlažnosti, ki vpliva na molsko maso 
zraka M) po plinski enačbi (pM=ρRT). Ker je temperatura v cevki (Tc) drugačna od 
temperature zraka v laboratoriju (T), moramo gostoto zraka na koncu preračunati na 
temperaturo cevke Tc (ρcevka=ρzun. T/Tc; tlak zraka v cevki je enak tlaku v laboratoriju). 
Gostote raztopin sem izračunala po enačbi 
 𝜌1 − 𝜌2 = 𝐵(𝑡1
2 − 𝑡2
2), (3.18) 
kjer sem konstanto B določila z umerjanjem instrumenta na zrak in vodo (3.18). 
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4 Rezultati in razprava 
4.1 Toplote mešanja 
ITC titracije raztopine ene soli alkalijskega halida z drugo raztopino soli alkalijskega 
halida sem izvedla z namenom proučevanja toplotnih efektov, ki nastanejo pri mešanju 
obeh raztopin soli. Želela sem ugotoviti kako veliki toplotni efekti se pojavljajo pri 
mešanju raztopin soli in če pri tem nastajajo ionski pari. 
Pri nastanku (kontaktnih) ionskih parov lahko toplotne efekte pripišemo dvema viroma: 
porabi toplote (endotermni efekt) zaradi odstranitve vode iz hidratacijske lupine okoli 
ionov (dehidratacije) in sprostitvi toplote (eksotermni efekt) zaradi približevanja ionov 
[15]. Pri morebitni tvorbi ionskih parov lahko te toplotne efekte zaznamo s 
kalorimetričnimi meritvami. 
Kakšna bo toplota mešanja raztopin soli je v največji meri odvisno od prerazporejanja 
(strukturiranja) molekul vode v neposredni bližini ionov. Na razporeditev vode vpliva 
velikost iona, njegova gostota naboja in specifične interakcije iona z vodo [57]. Nujen 
pogoj za tvorbo kontaktnih ionskih parov je dehidratacija hidratacijske sfere kationa in 
aniona. Le-ta se po Collinsu pojavi, ko imata iona enako afiniteto do vode (sta podobne 
velikosti) [12]. Na podlagi meritev z uporabo spektroskopskih metod je bilo za veliko soli 
ugotovljeno, da kationi in anioni skupaj vplivajo na urejanje hidratirane vode (tako 
imenovane vode v hidratacijski oblogi ionov, ki ima drugačno strukturo kot »nemotena« 
voda [58]). Ti vplivi so bili opaženi med drugim pri raztopinah, ki so vsebovale Na+, Li+ 
in halidne anione. Opazovanja so pokazala, da se pri omenjenih ionih tvorijo SIP in SSIP, 
pojavlja pa se tudi delna dehidratacija (kar pomeni, da se le del hidratirane vode odstrani 
iz hidratacijske obloge posameznega iona [58]), vendar tvorbe CIP in s tem popolne 
dehidratacije iz hidratacijske obloge ionov pri tem niso zaznali. 
Collinsovo pravilo pravi, da po velikosti podobni kationi in anioni tvorijo kontaktne 
ionske pare (CIP), medtem ko po velikosti dovolj različni kationi in anioni ne tvorijo 
ionskih parov (princip kozmotropnih in kaotropnih ionov) [13]. Z mešanjem soli 
sestavljenih iz različno ali podobno velikih kationov in anionov lahko iz meritev toplotnih 
efektov na kalorimetru preverimo, ali se pri danem poskusu tvorijo kontaktni ionski pari. 
Na podlagi teh rezultatov lahko sklepamo na veljavnost Collinsovega pravila. Sledeč 
Collinsovo pravilo naj bi največji toplotni efekti in s tem največ ionskih parov nastalo pri 
mešanju raztopine CsF (velik kation + majhen anion oziroma kaotropni kation + 
kozmotropni anion), ki je na levem spodnjem delu »Collinsove piramide« in raztopine 
LiI (majhen kation + velik anion oziroma kozmotropni kationi + kaotropni anion), ki je 
na desnem spodnjem delu »Collinsove piramide« [13]. Pri mešanju bi se naj tvorili ionski 
pari med Cs+ in I- ter med Li+ in F- (ioni podobnih velikosti oziroma ionski pari 
kozmotrop-kozmotrop in kaotrop-kaotrop). Prav tako je velika verjetnost za tvorbo 
ionskih parov pri mešanju CsF z LiCl. Izvedene so bile meritve mešanja predvsem tistih 
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parov soli, pri katerih se z ozirom na »Collinsovo piramido« (pravilo) pričakuje tvorba 
ionskih parov. 
Toplotne efekte mešanic raztopin alkalijskih halidov izmerjene na ITC-ju sem primerjala 
med seboj po različnih kriterijih (spremembi halogenidnega iona v prvi izbrani soli, 
koncentracije raztopine soli in zamenjave kationov med obema solema). Primerjave so 
prikazane na grafih odvisnosti integralne molske toplote mešanja (ΔHint.) od sestave 
mešanice raztopin (XMX). 
4.1.1 Vpliv spremembe halogenidnega iona v prvi izbrani soli na entalpije mešanja 
dveh raztopin soli alkalijskih halidov 
Na slikah 10–13 je prikazana primerjava toplotnih efektov mešanja pri uporabi različnih 
halogenidnih anionov v prvi izbrani raztopini soli. Meritve so bile izvedene z enakimi 
začetnimi koncentracijami obeh soli (0,1 M ali 0,02 M) in pri konstantni temperaturi 
25  C. 
Glavna pozornost pri interpretaciji rezultatov je bila usmerjena v morebiten pojav tvorbe 
ionskih parov. Če se kontaktni ionski pari ne tvorijo ali se ne pojavljajo kakšni drugi 
procesi (reakcije) povezani s toplotnimi efekti, so vrednosti entalpij mešanja relativno 
majhne in dokaj pravilno naraščajo ali padajo od čistih raztopin (XMX= 0 ali 1) do 50 % 
mešanice obeh raztopin (XMX= 0,5). Poleg ugotavljanja možne tvorbe ionskih parov sem 
pri teh poskusih glede na velikost toplotnih efektov primerjala tudi entalpije mešanja 
raztopin različnih soli med seboj. 
Pri hitrem pregledu slik 10–13 lahko vidimo, da izstopajo zaporedja točk (bolj očitno pri 
višjih koncentracijah), kjer raztopino CsF dodajamo v raztopino soli drugega alkalijskega 
halida. Ta izstopajoča zaporedja točk (vidna predvsem na slikah 10 in 12) celokupno 
odražajo večjo endotermno spremembo, čeprav sem pri vseh treh izvedenih titracijah pri 
prvih dodatkih CsF(aq) v celico izmerila sproščanje toplote, kar je verjetno posledica 
slučajnih napak (morebiti celo zametek korozije zaradi interakcije fluoridnih ionov s 
steno titracijske celice). Razlog za izstopajoči potek vse do XCsF=0,5 ni zgolj posledica 
sprememb hidratacije v okolici ionov, ampak razlog tiči tudi v drugih procesih (hidroliza 
fluoridnega iona v vodi pri pripravi raztopine [23]). Izmerjeni toplotni efekti so 
premajhni, da bi lahko sklepali na obširno dehidratacije prve hidratacijske plasti okoli 
ionov (Li+ in F-) in s tem na tvorbo kontaktnih ionskih parov. 
Na sliki 10 izstopa mešanje para soli CsF-LiI. Primerjava krivulje z ostalimi glede na 
vpliv halidnega aniona verjetno ni najbolj smiselna zaradi prisotnosti drugih prej 
omenjenih procesov – predvsem hidrolize fluoridnega iona. Pri ostalih krivuljah opazimo 
majhne vrednosti entalpij mešanja in dokaj linearno naraščanje krivulje oziroma z vsakim 
dodatkom v sklopu treh titracij manjše (počasno »naraščanje« krivulje) eksotermne efekte 
do XMX= 0,5, tako pri dodatku prve raztopine soli v drugo kot obratno. Integralne molske 
entalpije mešanja so pri mešanju soli LiI s solmi CsCl, CsBr in CsI razmeroma majhne in 
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zato do tvorbe ionskih parov v večjem obsegu ne more priti, kar je predvidel tudi Marcus 
[26]. Vendar ti rezultati niso v skladu z predvidevanji Collinsa [59], saj imajo pri cezijevih 
soleh, Cl-, Br- in I- zelo podobno afiniteto do vode kot Cs+, kar naj bi vodilo do tvorbe 
ionskih parov. Glede na svojo analizo koligativnih lastnosti v raztopinah elektrolitov tudi 
Zavitsas navaja, da se pri teh treh cezijevih soleh (CsCl, CsBr in CsI) tvorijo ionski pari 
in sicer naj bi njihov delež glede na celotno množine soli znašal (32 ± 2) % [34]. Z 
uporabo impedančne spektroskopije za CsCl je bil dokazan nastanek ionskih parov [60], 
vendar ti podatki niso dovolj točni, da bi sklepali v kakšnem obsegu nastanejo. 
Primerjava velikosti efektov (integralnih molskih entalpij mešanja) mešanja raztopin 
parov soli CsCl-LiI, CsBr-LiI in CsI-LiI na sliki 10 pokaže, da so integralne molske 
entalpije mešanja pri dani sestavi (XMX) večje, ko cezijeva sol vsebuje manjši halogenidni 
anion (I-<Br-<Cl-). Ne glede na to, da vsi ti trije anioni spadajo med kaotropne ione [61], 
so razlike v velikosti efektov posledica hidratacijskih sprememb zaradi prisotnosti 
posameznega halogenidnega iona. Kloridni ion med vsemi temi tremi ioni v svoji okolici 
ustvarja najmočnejše električno polje (največja gostota naboja na površini iona). To 
pomeni, da je njegova afiniteta do vode največja in lahko med vsemi tremi halogenidnimi 
ioni najbolj vpliva na spremembo jakosti vodikovih vezi v svoji hidratacijski oblogi [62] 
in s tem posledično na strukturo urejanja vode v svoji okolici. Zato so spremembe toplot 
mešanja pri tem ionu največje. 
 
Slika 10: Odvisnost integralnih molskih entalpij mešanja 0,1 M raztopine LiI z 0,1 M raztopinami 
cezijevih halidov od množinskega deleža cezijeve soli. T = 25 °C. 
Tudi s slike 11 je razvidno, da se ionski pari pri danih kombinacijah soli ne tvorijo. 
Velikost toplotnih efektov je v primerjavi z efekti na sliki 10 zaradi manjših koncentracij 
uporabljenih raztopin manjša. Efekt glede na primerjavo halogenidnih ionov je podoben 
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tistemu na sliki 10 (I-<Br-<Cl-<F-). Pri mešanju CsBr-LiI so točke na grafu med XCsBr= 
0,2 in XCsBr= 0,65 postavljene na podlagi aproksimacije na vrednost 0, ker so opravljene 
meritve (tretji titraciji CsBr v LiI in LiI v CsBr ter druga titracija CsBr v LiI) močno 
odstopale od vrednosti pri nižjem in višjem molskem deležu. 
 
Slika 11: Odvisnost integralnih molskih entalpij mešanja 0,02 M raztopine LiI z 0,02 M 
raztopinami cezijevih halidov od množinskega deleža cezijeve soli. T = 25 °C. 
Na sliki 12 je prikazano izstopanje toplotnih efektov pri dodajanju raztopine CsF v 
raztopino druge soli (podobno kot na slikah 10 in 11). Absolutna vrednost toplotnih 
efektov (na sliki 12 vidno pri XCsX>0,5) je primerjalno večja, ko je v drugi soli namesto 
kloridnega iona uporabljen jodidni, saj jodidni ion šibkeje veže vodo v svoji okolici od 
kloridnega iona in jo zato lahko dodani fluoridni ion lažje veže nase, kar se odrazi v bolj 
izdatnem toplotnem efektu (večji integralni molski entalpiji mešanja). Ko dodajamo LiCl 
v CsF se celokupno gledano pri vsakem dodatku porablja toplota (pri vsakem dodatku se 
takoj ob začetku dodajanja titranta zazna eksotermen efekt, ki pa potem preide v 
prevladujoč endotermen efekt). Pri dodajanju LiI v CsF se sprošča toplota (eksotermni 
efekt). Možna razlaga za ta efekt je sledeča. Jodidni ion je velik ion, ki je slabo hidratiran, 
zato nase slabo veže molekule vode. Litijev ion in fluoridni ion sta dobro hidratirana in 
nase močno vežeta vodo. Tako se pri paru CsF-LiI pojavijo eksotermni efekti zaradi 
hidratacije litijevega in fluoridnega iona. Pri paru CsF-LiCl je kloridni ion bolj hidratiran 
kot jodidni ion, kar pomeni, da je voda v njegovi okolici manj dostopna. S tem razlogom 
se pri vsakem dodatku LiCl v raztopino za hidratacijo fluoridnega in litijevega iona 
najprej porabi nehidratirana voda (eksotermni efekt), nato pa pride do dehidratacije vode 
iz hidratacijske sfere kloridnega iona, ki zahteva dodatek toplote (endotermni efekt). 
Povedano drugače, fluoridni ion lažje (in z bolj eksotermnim efektom) odvzame vodo 
jodidnemu ionu kot pa kloridnemu ionu. Razlaga efektov velja v kolikor so v raztopini 
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prisotni fluoridni ioni (niso popolnoma hidrolizirani). Glede na ne preveč izdatne 
termične efekte iz teh poskusov pri mešanju raztopin soli CsF in LiI nikakor ne moremo 
sklepati na obsežno tvorbo kontaktnih ionskih parov. 
 
Slika 12: Odvisnost integralnih molskih entalpij mešanja 0,1 M raztopine CsF z 0,1 M 
raztopinama LiCl in LiI od množinskega deleža cezijevega fluorida. T = 25 °C. 
S slike 13 je razvidno, da je toplotni efekt večji pri uporabi jodidnega iona v drugi soli, 
kot pri uporabi fluoridnega iona, kar je podobno kot lahko vidimo na sliki 12 pri XMX>0,5. 
To pomeni, da pri mešanju raztopine soli cezijevega fluorida z litijevo soljo toplotni efekti 
po svoji absolutni vrednosti naraščajo s povečanjem halogenidnega iona v litijevi soli (I-
>Br->Cl->F-), kar je ravno obratno kot pri paru soli CsX-LiI (Sliki 10 in 11). V soli, kjer 
spreminjamo halogenidni ion, ima v tej primerjavi litijev ion največjo površinsko gostoto 
naboja in v kombinaciji z ionom z najmanjšo površinsko gostoto naboja (Cl-) lahko pride 
do največjih sprememb v hidrataciji in s tem največjih toplotnih efektov.  
Pri dodajanju LiF v CsF lahko opazimo, da toplotnih efektov praktično ni, medtem ko to 
ne drži za dodajanje LiI v CsF. Razlog za razlike v velikosti toplotnih efektov je v tem, 
da ima fluoridni ion ob dodajanju LiI v raztopino moč, da vključi dodatno vodo (ki jo v 
raztopino dodamo skupaj z LiI) v svojo hidratacijsko sfero (funkcija na grafu z desne 
proti levi razmeroma hitro pada) v primerjavi z dodajanjem LiF, kjer je moč fluoridnega 
iona za takšen proces manjša (funkcija ima na grafu z desne proti levo manjši naklon – 
»padec«). 
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Slika 13: Odvisnost integralnih molskih entalpij mešanja 0,02 M raztopine CsF z 0,02 M 
raztopinama LiF in LiI od množinskega deleža cezijevega fluorida. T = 25 °C. 
4.1.2 Vpliv koncentracije raztopin soli na entalpije mešanja dveh raztopin soli 
alkalijskih halidov 
Na slikah 14–16 so prikazane primerjave integralnih molskih entalpij mešanja danega 
para soli pri dveh različnih koncentracijah. Meritve so bile izvedene pri konstantni 
temperaturi 25 °C in z enakimi začetnimi koncentracijami pri posamezni meritvi.  
Toplotni efekti (integralne molske entalpije mešanja) pri dodajanju ene soli v drugo (in 
obratno) se na slikah 14 in 16 spreminjajo pretežno linearno s spreminjanjem deleža dane 
soli v raztopini, kar pomeni, da pri danih parih soli in pri danih začetnih koncentracijah 
ne prihaja do tvorbe ionskih parov v večjem obsegu (ki bi ga lahko zaznali z meritvami 
na kalorimetru). Na obeh grafih je jasno vidno, da so integralne molske entalpije mešanja 
danega para soli koncentracijsko odvisne. Pri višjih začetnih koncentracijah soli so 
toplotni efekti mešanja po absolutni vrednosti večji. 
Vse raztopine so bile pripravljene pri razmeroma nizkih koncentracijah, saj so pri le-teh 
interakcije med ioni v raztopini šibke (bolj idealno obnašanje) in zato dobro velja 
Brønstedova teorija specifičnih ionskih interakcij (nadgradnja DH teorije). Tako kot se 
odstopanje od obeh teorij s povečevanjem koncentracije povečuje [2], je tudi integralna 
molska entalpija mešanja dveh soli 1-1 elektrolitov pri višjih koncentracijah praviloma 
vedno večja [63, 64]. Večja kot je koncentracija soli, več je namreč ionov v raztopini, s 
tem pa se tudi poveča število molekul vode, ki so vključene v preurejanje hidratacijskih 
slojev ionov (večja celokupna sprememba v energiji interakcij med ioni in vodo), kar 
pomeni večje toplotne efekte pri mešanju in tudi večje spremembe diferencialnih molskih 
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entalpij mešanja in s tem tudi integralnih molskih entalpij mešanja (skladno z 
eksperimentalnimi rezultati prikazanimi na slikah 14–16). 
 
Slika 14: Primerjava odvisnosti integralne entalpije mešanja raztopin cezijevega klorida in 
litijevega jodida od množinskega deleža cezijevega klorida pri dveh različnih začetnih 
koncentracijah (0,02 M in 0,1 M) obeh raztopin soli. T = 25 °C. 
S slike 15 je razvidno, da se pri višji koncentraciji (oranžne točke) zaporedje točk oziroma 
vrednost integralne molske entalpije mešanja ustali ali se celo malo zmanjša. To se zgodi 
pri prvih dodatkih titranta v celico pri vsaki izmed treh izvedenih titracij, tako pri 
dodajanju raztopine CsF v raztopino LiF (kar je prikazano že na slikah 10 in 12), kot tudi 
pri dodajanju LiF v CsF. Iz tega sklepamo, da je razlog za ustalitev »krivulje« dodajanje 
fluoridnega iona v raztopino. Nastali efekti so najverjetneje posledica hidrolize 
fluoridnega iona, ki je potekla pri pripravi fluoridne raztopine [23]. 
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Slika 15: Primerjava odvisnosti integralne entalpije mešanja cezijevega fluorida in litijevega 
fluorida od množinskega deleža litijevega fluorida pri dveh različnih začetnih koncentracijah 
(0,02 M in 0,055 M) obeh raztopin soli. T = 25 °C. 
Na sliki 16 so predstavljene toplote mešanja soli, ki vsebuje fluoridni ion, KF, s soljo 
drugega alkalijskega halida, NaBr. Razlika z ostalimi mešanji, kjer so bile prisotne druge 
fluoridne soli, je v tem, da pri dodajanju kalijevega fluorida v drugo raztopino soli na 
grafu ne pride do ustalitve integralnih molskih relativnih entalpij pri prvih dodatkih vsake 
titracije, kot se je to zgodilo pri mešanju CsF (Slika 12 in Slika 15) in LiF (Slika 15) z 
drugimi solmi. Vse poskuse smo naredili na VP-ITC kalorimetru. Razlog verjetno tiči v 
pripravi raztopin in morebiti tudi v lastnostih samih raztopin. 
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Slika 16: Primerjava odvisnosti integralne entalpije mešanja natrijevega bromida in kalijevega 
fluorida od množinskega deleža kalijevega fluorida pri dveh različnih začetnih koncentracijah 
(0,02 M in 0,3 M) obeh raztopin soli. T = 25 °C. 
4.1.2.1 Hidroliza fluoridnega iona 
Pri hidrolizi fluoridnega iona fluoridni ion reagira z vodo, pri tem pa nastane 
fluorovodikova kislina (HF) in hidroksidni ion (OH-). 
 𝐹−(𝑎𝑞) + 𝐻2𝑂(𝑙)  → 𝐻𝐹(𝑎𝑞) + 𝑂𝐻
−(𝑎𝑞) (4.1) 
Konstanta reakcije hidrolize (Khidr.<<1), ki jo lahko izračunamo po enačbi (4.2) iz 
ionskega produkta vode (Kw=[H3O
+][OH-]=10-14) in ionizacijske konstante za HF(aq) 
(Kionizac. HF=0,00071 [65]), nam pove, da pri raztapljanju fluoridnih soli v vodi nastanejo 
manjše koncentracije fluorovodikove kisline in hidroksidnih ionov. 
 
𝐾ℎ𝑖𝑑𝑟. =
[𝐻𝐹][𝑂𝐻−]
[𝐹−]
=
𝐾𝑤
𝐾𝑖𝑜𝑛𝑖𝑧𝑎𝑐.𝐻𝐹
=
10−14
7,1 𝑥 10−4
= 1,4 𝑥 10−11 (4.2) 
Pri reakciji hidrolize se v določenem deležu molekul vode prekinejo vezi H-OH – 
molekule vode se ionizirajo, kar lahko predstavimo z reakcijo 
 𝐻2𝑂(𝑙) → 𝐻
+(𝑎𝑞) + 𝑂𝐻−(𝑎𝑞). (4.3) 
Ionizacijska entalpija, ΔHionizac., za to reakcijo znaša 62,1 kJ/mol [66]. 
Pri hidrolizi fluoridnega iona se F- združi s H+ ionom, pri tem pa nastane molekula HF 
(tvori se vez H-F), kar opišemo z naslednjo reakcijo: 
 𝐻+(𝑎𝑞) + 𝐹−(𝑎𝑞)  → 𝐻𝐹(𝑎𝑞). (4.4) 
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Ionizacijska konstanta fluorovodikove kisline je zelo majhna, kar pomeni, da HF(aq) v vodi 
zelo slabo disociira [67]. Podatka za entalpijo protonacije fluoridnega iona v literaturi ne 
zasledimo. Najdemo pa »nevtralizacijsko« entalpijo (ΔHnevtr.) določeno za reakcijo med 
HF in NaOH (HF+NaOHNaF+H2O), ki znaša −87,9 kJ mol-1 [68]. Ob predpostavki, 
da se pri tej reakciji z Na+ ionom ne zgodi nič, je entalpija hidrolize fluoridnega iona 
(ΔHhidr.) enaka negativni vrednosti »nevtralizacijske« entalpije (ΔHhidr.=−ΔHnevtr.=87,9 kJ 
mol-1). Iz vrednosti »nevtralizacijske« entalpije in ionizacijske entalpije za vodo lahko 
izračunamo entalpijo protonacije fluoridnega iona, ki znaša 25,8 kJ/mol. 
Splošni podatki o energijah vezi kažejo, da je vez H-F močnejša od vezi HO-H. Pri 
raztapljanju fluoridnih soli (CsF in LiF) deloma nastaja fluorovodikova kislina (v 
manjšem obsegu). Pri dodajanju fluoridne soli v drugo raztopino soli se raztopina 
fluoridne soli razredči, kar pomeni, da se lahko manjši del fluorovodikove kisline ionizira 
(verjetno bi šele račun pokazal, ali se več HF pri tem tvori ali se več HF ionizira). Ker je 
vez H-F močnejša od HO-H, se pri tem toplota porabi (endotermna sprememba). Ta 
endotermna sprememba bi lahko razložila nelinearne spremembe toplot mešanja pri 
dodajanju CsF(aq) v drugo raztopino soli, ki jih lahko vidimo na slikah 10, 12 in 15.  
Izračuni ocene toplotnih efektov na račun hidrolize fluoridnega iona (podani v tabeli 4) 
za 0,1 M raztopine soli so pokazali, da je sprememba integralne molske entalpije na račun 
hidrolize fluoridnega iona v splošnem relativno majhna. S povečevanjem molskega 
deleža CsF so efekti vedno manjši, saj je s tem manjše razredčevanje fluoridnega iona ter 
s tem tudi stopnja hidrolize fluoridnega iona. Iz opisanega in z ozirom na slike 10, 12 in 
15 lahko sklepamo, da so nelinearne spremembe pri mešanju fluroidnih raztopin soli z 
drugimi raztopinami soli vsaj delno posledica hidrolize fluoridnega iona. V celoti pa 
nelinearnih efektov s hidrolizo ne moremo pojasniti. 
XCsF ΔHh [J/mol] 
0 0 
0,1 3,4138 
0,2 0,6667 
0,3 0,3445 
0,4 0,2187 
0,5 0,1545 
0,6 0,1166 
0,7 0,0920 
0,8 0,0750 
0,9 0,0626 
1 0 
Tabela 4: Izračuni entalpije hidrolize fluoridnega iona pri različnih molskih deležih raztopine 
cezijevega fluorida. Začetne koncentracije soli so bile 0,1 M. 
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4.1.3 Vpliv zamenjave kationov soli na entalpije mešanja 
Sliki 17 in 19 prikazujeta integralne molske entalpije mešanja dveh raztopin soli 
alkalijskih halidov, ki nimata skupnega nobenega iona (K+, Na+, Cl-, Br-) v odvisnosti od 
množinskega deleža ene od soli. Na obeh grafih so primerjane integralne molske entalpije 
mešanja dveh parov soli, ki imata skupno gledano prisotne enake ione (K+, Na+, Cl-, Br-
), vendar so kationi (ali anioni) v obeh soleh med seboj zamenjani. Meritve so bile 
izvedene pri enakih začetnih koncentracijah raztopin (0,3 M in 0,02 M) in pri konstantni 
temperaturi 25 °C.  
Toplotni efekti pri teh mešanjih (še posebej pri paru KBr-NaCl) so glede na dokaj visoko 
koncentracijo soli v primerjavi s prej prikazanimi poskusi primerljivih vrednosti, tako da 
je tvorba kontaktnih ionskih parov tu malo verjetna (Slika 17 in Slika 19). Na sliki 17 
prikazani rezultati kalorimetričnih meritev se kvalitativno ujemajo z rezultati podobnega 
poskusa iz starejše literature [64]. 
V literaturi se za zamenjavo kationov (ali anionov) soli med seboj pri merjenju entalpij 
mešanja uporablja izraz navzkrižno mešanje (angl. cross-mixing) [64]. Po Brønstedovem 
principu specifičnih ionskih interakcij (SIT) naj bi bile toplote navzkrižnega mešanja (pri 
XMX=0,5) enake po absolutni vrednosti velikostim toplot mešanja in nasprotnega 
predznaka [64]. S slike 17 lahko razberemo, da so integralne molske toplote mešanja pri 
paru KCl-NaBr nasprotnega predznaka in po absolutni vrednosti velikosti toplot različne 
od toplot mešanja pri paru z zamenjanimi kationi – KBr-NaCl. To pomeni, da se 
opravljene meritve le deloma ujemajo s SIT. Teorija specifičnih ionskih interakcij, ki jo 
je zasnoval Brønsted, je bila kasneje večkrat postopoma nadgrajena. Razširila sta jo tudi 
Scatchard in Breckenridge, ki sta med drugim opozorila, da omenjena domneva o toplotah 
navzkrižnega mešanja ni splošno veljavna za vse pare soli (velja le pri določenih parih) 
[69]. 
44 
 
 
Slika 17: Primerjava integralnih entalpij mešanja 0,3 M raztopin para KCl-NaBr ter para KBr-
NaCl v odvisnosti od množinskega deleža bromidne soli pri zamenjavi kationov med obema 
solema. T = 25 °C. 
Potrebno se je zavedati omejitve, da Brønstedova teorija dobro velja le pri razredčenih 
raztopinah (pribl. <0,1 M) [64]. To pomeni, da toplote navzkrižnega mešanja 0,3 M 
raztopin (Slika 17) niso najbolj ustrezne za obravnavo po SIT. V nasprotju z njimi pri 
navzkrižnem mešanju 0,02 M raztopin (Slika 19) teorija nima koncentracijskih omejitev, 
vendar iz primerjav entalpij mešanja na sliki 19 ne moremo potrditi Brønstedove teze o 
toplotah navzkrižnega mešanja (teza omenjena v prejšnjem odstavku).  
Na sliki 19 lahko vidimo, da so integralne molske entalpije mešanja pri paru KCl-NaBr v 
celotnem območju majhne. Efekte obeh parov soli ne moremo primerjati med seboj po 
velikosti. Pri določenih izvedbah titracij (0,59<XMX< 0,76) meritve močno odstopajo od 
celotne krivulje (zaporedja točk). Razlogov za odstopanje je lahko več. Zaradi majhnih 
izmerjenih efektov je verjetnost za eksperimentalno napako ob merjenju v celotnem 
območju razmeroma velika.  
Zaključimo lahko, da izvedene kalorimetrične meritve kot tudi podatki iz literature [64] 
v tem primeru ne potrjujejo osnovne Brønstedove teorije specifičnih ionskih interakcij. 
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Slika 18: Primerjava integralnih entalpij mešanja 0,02 M raztopin para KCl-NaBr ter para KBr-
NaCl v odvisnosti od množinskega deleža bromidne soli pri zamenjavi kationov med obema 
solema. T = 25 °C. 
Ob bok obravnavi navzkrižnega mešanja obstaja tudi križno-kvadratno pravilo (angl. 
cross-square rule) [64, 70]. Križno-kvadratno pravilo pravi (spodnja enačba), da je 
polovična vsota toplot navzkrižnega križanja (×) enaka oziroma zelo podobna polovični 
vsoti toplot mešanja vseh soli z enim skupnim ionom (□). Vrednost ε podaja razliko med 
obema vsotama. 
 1
2
∑ □ + 𝜀 =
1
2
∑×. (4.5) 
Na sliki 19 je narisan diagram, ki prikazuje križno-kvadratno pravilo in izračun toplot. 
Na sliki 19 (a) vidimo, da je razlika ε med obema polovičnima vsotama toplot majhna (v 
okviru eksperimentalne napake) [64], kar potrjuje veljavnost tega pravila (vsaj za ta par). 
Razlog za (skoraj) enake vrednosti polovičnih vsot entalpij mešanja tako križnih kot 
kvadratnih vrednosti je v tem, da pri obeh seštevkih zajamemo enake interakcije z vsemi 
vključenimi ioni in zato je celokupen efekt enak. Slika 19 (b) vsebuje le podatke toplot 
navzkrižnega mešanja (meritve ostalih kombinacij soli nisem izvedla). Pri primerjavi 
obeh diagramov so toplote mešanja pri (b) manjše kot pri (a), ker je tudi uporabljena 
koncentracija soli manjša (skladno z ugotovitvami v poglavju 4.1.2). Razmerje med 
entapijama navzkrižnega mešanja obeh parov pri koncentracijah 1 M in 0,3 M je približno 
2,85 (0,42 cal/ mol *2,85≈1,21 cal/ mol; -6,46 cal/ mol *2,85≈-18,71 cal/ mol), kar ni 
daleč od razmerja med koncentracijami raztopin (1 M / 0,3 M = 3,33). 
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Slika 19: Na sliki so primerjave toplot navzkrižnega križanja s toplotami mešanja soli z enakim 
skupnim ionom pri XMX=0,5 in v enotah cal mol-1. Slika (a) prikazuje podatke toplot pridobljene 
iz literature [64] pri 1 M začetnih koncentracijah soli, medtem ko so na sliki (b) toplote 
navzkrižnega mešanja pridobljene v okviru eksperimentalnih meritev pri 0,3 M začetnih 
koncentracijah soli. 
Razliko med dvema entalpijama navzkrižnega mešanja v paru lahko izračunamo iz 
integralnih razredčilnih entalpij štirih binarnih soli, ki so enake negativnim vrednosti 
navidezne relativne molske entalpije (ΦL) topljenca v raztopini. Enačba (4.6) podaja 
zvezo med razredčilnimi entalpijami in entalpijami mešanja (ΔHm,MX-M'X') za para soli 
KCl-NaBr in KBr-NaCl. 
∆𝐻𝐾𝐶𝑙−𝑁𝑎𝐵𝑟 − ∆𝐻𝐾𝐵𝑟−𝑁𝑎𝐶𝑙 = 0,5
Φ𝐿𝑁𝑎𝐶𝑙 + 0,5
Φ𝐿𝐾𝐵𝑟 − 0,5
Φ𝐿𝐾𝐶𝑙− 0,5
Φ𝐿𝑁𝑎𝐵𝑟 . (4.6) 
Iz opravljenih meritev vrednosti entalpij mešanja (primer dobljenih vrednosti na sliki 19 
(b)) lahko dobljeno razliko med dvema entalpijama mešanja preverimo z izračunom 
zgornje enačbe, kjer navidezne relativne molske entalpije pridobimo iz podatkov iz 
literature [71] ali iz izračunov na osnovi Rowlandove enačbe (Tabela 5) [8]. 
0,3 M raztopina soli ΦL [J/mol][8] 
KCl 318,76 
KBr 194,56 
NaCl 326,77 
NaBr 251,55 
Tabela 5: Navidezne relativne molske entalpije pri koncentraciji 0,3 M izračunane na osnovi 
Rowlandove enačbe [8]. 
Razlika med entalpijami navzkrižnega mešanja za omenjena para soli (ΔHm,KCl-NaBr - 
ΔHm,KBr-NaCl) pridobljena iz meritev (Slika 19 (b)) znaša -6,87 cal/mol, medtem ko je 
razlika, ΔHm,KCl-NaBr - ΔHm,KBr-NaCl, izračunana iz ΦL na osnovi enačbe (4.6) enaka 
 
0,5 (326,77 + 194,56 − 318,76 − 251,55) ∗ 4,184
𝑘𝑐𝑎𝑙
𝑚𝑜𝑙
= −5,85
𝑘𝑐𝑎𝑙
𝑚𝑜𝑙
 (4.7) 
Ujemanje obeh vrednosti je dobro, kar med drugim potrjuje pravilnosti izračunov na 
osnovi Rowlandove enačbe. 
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4.2 Specifične prevodnosti 
Merjenje prevodnosti velja za bolj natančno merilno tehniko v primerjavi s kalorimetrijo, 
kjer so lahko 5 % eksperimentalne napake povsem običajne, pri majhnih efektih, kot jih 
dobimo pri mešanju soli alkalijskih halidov, pa so lahko še večje. S tem razlogom in z 
ozirom na hidrolizo večine fluoridnih soli sem poleg kalorimetričnih meritev izvedla tudi 
meritve specifične prevodnosti pri mešanju raztopin dveh soli. 
Glavni namen izvedbe meritev specifičnih prevodnosti je bil, da poskušamo ugotoviti, ali 
pri mešanju dveh raztopin soli nastajajo ionski pari. Tako smo iskali odstopanja od 
linearnega spreminjanja električne prevodnosti pri dodajanju ene soli v drugo. 
Spreminjanje specifične prevodnosti s sestavo raztopine mešanic dveh soli je prikazano 
na grafih odvisnosti specifične prevodnosti mešanic raztopin (κ) od sestave mešanice 
raztopin (XMX) podanih v podpoglavju 4.2.1. V kolikor bi nastajali ionski pari, bi se 
električna prevodnost pri dodajanju ene raztopine soli v drugo bistveno zmanjšala 
(negativno odstopanje od linearnosti), saj pri tem iz dveh električno nabitih ionov nastane 
elektro nevtralen ionski par, ki k električni prevodnosti raztopine ne prispeva ničesar. 
4.2.1 Primerjava izmerjenih specifičnih prevodnosti mešanic dveh raztopin soli z 
izračunanimi na osnovi Onsagerjeve teorije 
Slike 20–23 prikazujejo odvisnost specifične prevodnosti mešanic raztopin dveh soli 
alkalijskih halidov (κ) od množinskega deleža ene (ali druge) soli v raztopini. Za 
posamezen par soli so na grafih eksperimentalne meritve specifičnih prevodnosti 
mešanice soli primerjane z izračuni specifičnih prevodnosti mešanice soli na osnovi 
Onsagerjeve teorije [13]. Vse meritve so bile izvedene pri temperaturi (25±1) °C. Začetne 
koncentracije vseh raztopin soli so bile pri vseh parih približno enake (0,0100±0,0005) 
M). 
Vse izvedene meritve in izračuni prevodnosti mešanja raztopin dveh soli so prikazane na 
slikah 20–23. Na vsaki sliki je prikazanih več parov soli, pri katerih se ena izmed soli 
pojavlja v vsakem paru. Ker je prevodnost mešanic teh raztopin pri določeni sestavi 
odvisna od začetnih koncentracij obeh raztopin soli in raztopine nimajo popolnoma 
enakih začetnih koncentracij, posameznih parov soli ne moremo primerjati med seboj. 
Glavni namen izvedb meritev tudi ni bila primerjava, ampak morebitna negativna 
odstopanja meritev od izračunov na podlagi Onsagerjeve teorije. 
Že pri hitrem pregledu slik 20–23 vidimo, da večjih odstopanj izmerjenih prevodnosti 
(predvsem v smeri znižanih vrednosti) od izračunanih ni opaziti. Ti rezultati nam povedo, 
da se kontaktni ionski pari ne tvorijo v večjem obsegu. 
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Slika 20: Odvisnost specifične prevodnosti raztopin od množinskega deleža LiI v treh parih soli 
(CsF-LiI, CsCl-LiI, CsBr-LiI), ki se razlikujejo le v halidnem ionu v cezijevi soli. Za vsak par 
soli so z barvnimi črtami označeni izračuni na podlagi Onsagerjeve teorije in s črnimi oznakami 
različnih oblik eksperimentalne meritve. T = 25 °C. Koncentracije vseh izhodiščnih raztopin so 
bile 0,0100 M. 
Na sliki 20 lahko manjša odstopanja od teoretičnih izračunov opazimo pri množinskem 
razmerju XMX≈0,5. Začetne mase raztopin soli odpipetirane v titracijsko celico se pri 
posameznem paru soli med seboj sicer v manjši meri razlikujejo (20,0 g ± 0,1 g), vendar 
smo pri izračunu množinskega deleža razlike v masah upoštevali. Zaradi pogojev izvedbe 
meritev (veliko ročnega dela, termostatiranje) je razlog za manjša odstopanja 
eksperimentalne narave. 
Tudi na slikah 21, 22 in 23 vidimo le manjša odstopanja pri XMX≈0,5. Poleg teh odstopanj 
je pri parih soli CsF-LiI in CsF-LiCl na sliki 21 in pri paru KBr-NaCl na sliki 23vidno 
manjše odstopanje od teoretičnih izračunov pri dodajanju raztopine cezijevega fluorida 
oziroma kalijevega bromida v drugo sol (XMX<0,5). Odstopanja so najverjetneje posledica 
nenatančno določenih začetnih koncentracij raztopin cezijevega fluorida in kalijevega 
bromida ali morebitnih drugih eksperimentalnih napak. Na sliki 23 velja omeniti, da 
prevodnost za KBr (XKBr=1) pri dodajanju NaCl in KCl ni enaka, ker smo za vsako 
meritev posebej pripravili raztopini, katerih koncentracija pa ni popolnoma enaka. 
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Slika 21: Odvisnost specifične prevodnosti od množinskega deleža CsF za tri pare soli (CsF-LiF, 
CsF-LiCl, CsF-LiI), ki se razlikujejo le v halidnem ionu v litijevi soli. Za vsak par soli so z 
barvnimi črtami označeni izračuni na podlagi Onsagerjeve teorije in s črnimi oznakami različnih 
oblik eksperimentalne meritve. T = 25 °C. Koncentracije vseh izhodiščnih raztopin so bile 0,0100 
M. 
 
Slika 22: Odvisnost specifične prevodnosti od množinskega deleža NaBr za dva para soli (KCl-
NaBr, KF-NaBr), ki se razlikujeta v halidnem ionu v kalijevi soli. Za vsak par soli so z barvnimi 
črtami označeni izračuni na podlagi Onsagerjeve teorije in s črnimi oznakami različnih oblik 
eksperimentalne meritve. T = 25 °C. Koncentracije vseh izhodiščnih raztopin so bile 0,0100 M. 
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Slika 23: Odvisnost specifične prevodnosti od množinskega deleža KBr za dva para soli (KBr-
NaCl, KBr-KCl), ki se razlikujeta v alkalijskem ionu v kloridni soli. Za vsak par soli so z barvnimi 
črtami označeni izračuni na podlagi Onsagerjeve teorije in s črnimi oznakami različnih oblik 
eksperimentalne meritve. T = 25 °C. Koncentracije vseh izhodiščnih raztopin so bile 0,0100 M. 
Ker večjih negativnih odmikov od teoretičnih izračunov na podlagi Onsagerjeve teorije 
ni bilo, lahko potrdimo sklep postavljen na podlagi kalorimetričnih meritev, da se pri 
nobenem od obravnavanih parov soli ne tvorijo kontaktni ionski pari v večji meri. 
4.3 Gostote  
Pri mešanju raztopin dveh soli se lahko pojavijo spremembe pri hidrataciji ionov in s tem 
manjša odstopanja od aditivnosti volumnov mešanih volumnov raztopin. Iz sprememb 
volumnov, ki jih dobimo z merjenjem gostot ob poznavanju mas, lahko ob natančni 
izvedbi priprave raztopin in meritev do neke mere razložimo hidratacijo v raztopini in 
morebiti sklepamo tudi na tvorbo ionskih parov [2].  
Glavni namen meritev je bil iskanje morebitnega odstopanja od linearnega spreminjanja 
gostot pri mešanicah dveh soli v različnih sestavah (množinskih deležih ene ali druge 
soli). Na sliki 24 je za dva para soli, CsBr-LiI in CsCl-LiI, prikazana odvisnost relativnih 
sprememb volumna [ =(volumen po mešanju–volumen pred mešanjem)/volumen po 
mešanju] od množinskega deleža litijevega jodida. Začetna koncentracija vseh treh 
raztopin soli je bila (1,583±0,001) M. 
S slike 24 vidimo, da je pri mešanju raztopin obeh parov soli prišlo do tako pozitivnih kot 
negativnih volumskih odstopanj od aditivnosti. Izmerjena volumska odstopanja od 
linearnosti niso zanemarljivo majhna, a vendar iz njih zelo težko natančno sklepamo o 
kakršnih koli hidratacijskih spremembah. Merjenje gostot zahteva natančno delo in 
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predvsem pri pripravi raztopin se lahko hitro pojavijo napake. Ocenila sem, da so 
izmerjena odstopanja od aditivnosti volumnov pri volumnih mešanja predvsem posledica 
eksperimentalnih napak. To oceno sem potrdila s ponovno pripravo raztopin in merjenjem 
gostot, kjer so se ponovno pojavila pozitivna in negativna odstopanja od aditivnosti, ki 
pa niso bila korelirana z meritvami na sliki 24, temveč so bila posledica eksperimentalnih 
napak. Iz tega razloga z meritvami gostot mešanic za druge pare soli niti nisem 
nadaljevala. 
 
Slika 24: Odvisnost relativnih sprememb volumna od množinskega deleža raztopine LiI pri 
mešanju CsCl z LiI in CsBr z LiI. T = 25 °C. Koncentracije vseh izhodiščnih raztopin so bile 
1,583 M. 
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5 Zaključek 
V sklopu magistrske naloge sem na izotermnem titracijskem kalorimetru izvedla 
izotermne titracije raztopin različnih parov soli alkalijskih halidov. Kombinacije soli, ki 
sem jih uporabila, sem izbirala z ozirom na lego soli v »Collinsovi piramidi« in možnosti 
primerjave kombinacij soli po različnih kriterijih. Izmerjene integralne molske entalpije 
mešanja soli sem v odvisnosti od množinskega deleža ene (ali druge) raztopine soli med 
seboj primerjala po različnih kriterijih (spremembi halidnega iona v prvi izbrani soli, 
koncentraciji raztopin soli in zamenjavi kationov med obema solema). Izmerila sem tudi 
prevodnosti pri mešanju raztopin soli in gostote raztopin nekaterih od teh mešanic soli. 
Primarna naloga v sklopu magistrskega dela je bila ugotavljanje veljavnosti Collinsove 
teze, ki pravi, da po velikosti podobni kationi in anioni (pari kozmotrop-kozmotrop in 
kaotrop-kaotrop) tvorijo kontaktne ionske pare (CIP), medtem ko po velikosti različni 
kationi in anioni (pari kozmotrop-kaotrop in kaotrop-kozmotrop) medsebojno ne tvorijo 
kontaktnih ionskih parov. Pri vseh parih soli, tako pri tistih, kjer bi se glede na Collinsovo 
tezo morali tvoriti CIP (para CsF-LiI in CsF-LiCl ter KF-NaBr), kot tistih, pri katerih naj 
ne bi prišlo do njihove tvorbe, so bile izmerjene toplote mešanja v splošnem premajhne, 
da bi nakazovale dehidratacijo v prvi hidratacijski plasti okoli ionov in s tem obsežno 
tvorbo CIP. Na podlagi teh rezultatov lahko trdimo, da pri po velikosti enakih ionih ne 
prihaja do obsežne tvorbe CIP.  
Pri večini izvedenih titracij se je v manjšem obsegu sproščala toplota (eksotermne 
spremembe). Integralne molske toplote mešanja so dokaj pravilno linearno naraščale 
(padale) s spreminjanjem sestave mešanice soli vse do XMX= 0,5 tako pri dodatku prve 
raztopine soli v drugo kot obratno. Izjeme so se pojavile pri dodajanju raztopine CsF (in 
tudi LiF) v raztopino druge soli, kjer je prišlo do endotermnih sprememb. Na podlagi 
ocene entalpij hidrolize fluoridnega iona sklepam, da razlog za izstopajočo sosledje 
endotermnih toplotnih efektov ni zgolj posledica sprememb hidratacije v okolici ionov 
ampak je delno tudi posledica hidrolize fluoridnega iona, do katere je najverjetneje prišlo 
pri pripravi fluoridnih raztopin (CsF, LiF). 
Primerjava integralnih molskih entalpij mešanja glede na spremembo halidnega iona v 
prvi izbrani soli je pri mešanju raztopin cezijevih soli, ki so imele različne halidne ione, 
z raztopino litijevega jodida (CsX-LiI) enakih koncentracij (0,1 in 0,02 M) pokazala, da 
spremembe toplot mešanja naraščajo z manjšanjem velikosti izbranega halidnega iona (I-
<Br-<Cl-). Razlike v velikosti efektov so posledica različne spremembe hidratacije zaradi 
prisotnosti posameznega halidnega iona. Tako prevladuje vpliv »kraje« vode jodidnemu 
ionu s strani ostalih halidnih ionov (predvsem s strani kloridnega iona, ki ima največjo 
površinsko gostoto naboja in s tem največji vpliv na urejanje okoliških molekul vode) nad 
vplivom »kraje« vode litijevemu in cezijevemu ionu. Obraten trend vpliva halidnih ionov 
je bil zaznan v nizu meritev mešanja raztopine cezijevega fluorida z raztopinami litijevih 
halidov (CsF-LiX), kjer se toplotni efekti (po absolutni vrednosti) povečujejo s 
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povečevanjem halogenidnega iona (I->Br->Cl-). V tem primeru prevladuje vpliv »kraje« 
vode preostalim halidnim ionom (predvsem jodidnemu) s strani fluoridnega iona nad 
vplivom »kraje« vode litijevemu in cezijevemu ionu. 
Meritve integralnih molskih entalpij mešanja so nedvoumno pokazale, da so entalpije 
mešanja danega para soli odvisne od začetne koncentracije obeh raztopin soli. Pri višjih 
začetnih koncentracijah soli so nastali toplotni efekti mešanja večji. 
S primerjavo izmerjenih entalpij mešanja pri zamenjavi kationov soli oziroma tako 
imenovanim navzkrižnim mešanjem raztopin soli alkalijskih halidov, ki nimata skupnega 
nobenega iona (K+, Na+, Cl-, Br-), smo potrdili trditve iz literature [64], da Brønstedova 
domneva za toplote navzkrižnega mešanja ni splošno veljavna za vse pare soli. Iz 
navideznih relativnih molskih entalpij smo izračunali tudi razliko med dvema entalpijama 
navzkrižnega mešanja v paru (ΔHm,KCl-NaBr - ΔHm,KBr-NaCl) in jih primerjali z razliko 
izmerjenih entalpij mešanja. Ujemanje obeh vrednosti je bilo dobro. 
Merjenje prevodnosti velja za eno izmed bolj natančnih merilnih tehnik, zato sem za 
potrditev domneve na podlagi meritev na kalorimetru, da pri mešanju nobenega para soli 
ne nastajajo v večji meri kontaktni ionski pari, opravila tudi meritve prevodnosti pri 
mešanju raztopin soli. Pridobljene meritve sem primerjala z izračunanimi na osnovi 
Onsagerjeve teorije. Ker večjih negativnih odmikov od teoretičnih izračunov na podlagi 
Onsagerjeve teorije nisem ugotovila, sem potrdila zgoraj omenjeno domnevo. 
Poleg prevodnosti sem izmerila tudi gostote mešanic dveh parov elektrolitov pri višjih 
koncentracijah. Pojavila so se tako pozitivna kot negativna volumska odstopanja od 
linearnosti, vendar pa iz teh razlik zelo težko sklepamo o kakršnih koli hidratacijskih 
spremembah. Razlike za odstopanje lahko zelo verjetno pripišemo eksperimentalnim 
napakam. S tem razlogom sem meritve gostot mešanic raztopin soli zaključila po dveh 
parih. 
Glavno težavo predvsem pri interpretaciji meritev so povzročale fluoridne soli (CsF, LiF). 
Deloma na to vpliva hidroliza fluoridnega iona, najbrž pa tudi korozijski procesi v 
titracijski celici. Da so meritve raztopin fluoridnih soli težavne, je možno sklepati tudi iz 
drugih virov, saj je v literaturi za posamezne eksperimentalne tehnike možno najti zelo 
malo ali celo nič eksperimentalnih študij raztopin fluoridnih soli. 
Z rezultati magistrske naloge smo potrdili vse domneve, ki smo jih predhodno napovedali 
na podlagi podatkov iz literature, razen glavne, ki napoveduje, da se bodo pri mešanju 
raztopin določenih kombinacij kationov in anionov v zaznavnem obsegu tvorili kontaktni 
ionski pari, čeprav ne v tako velikem obsegu, kot je napovedal Collins. Na podlagi 
izvedenih meritev lahko tako trdimo, da se v vodnih raztopinah obravnavanih kombinacij 
soli kontaktni ionski pari ne tvorijo v zaznavnem obsegu, vendar pa tvorbe ionskih parov 
(CIP, SIP ali/in SSIP) v nekem manjšem obsegu ne moremo povsem izključiti.  
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V prihodnje bi bilo smiselno narediti še bolj podrobno interpretacijo rezultatov (iskanje 
vzrokov za nesimetričnost) in za raziskovanje uporabiti merilne tehnike, ki zagotavljajo 
večjo natančnost in pravilnost, saj bi z njimi lahko natančneje sklepali o tvorbi ionskih 
parov (impedančna relaksacijska spektroskopija).  
Ob koncu bi veljalo omeniti še, da pri Collinsovi piramidi na ordinatni osi nastopa molska 
topilna entalpija (podana za neskončno razredčene raztopine), ki je vsota molske 
sublimacijske entalpije kristala danega alkalijskega halida in molske hidratacijske 
entalpije te soli, medtem ko Collins ne govori o združevanju ionov v kristalno rešetko 
temveč v ionske pare. Molske sublimacijske entalpije ionskih parov so znatno drugačne 
(pa tudi ionski pari so v raztopini hidratirani) od molskih sublimacijskih entalpij kristalov, 
v katerih je urejanje ionov (tip kristalne rešetke) odvisen od podobnosti ionskih radijev 
obeh zvrsti ionov, ki sestavljata sol. Na ta vidik Collins in avtorji, ki se pri svojih delih 
naslanjajo na zakon o ujemanju afinitet do vode, pozabljajo. Morda bi veljalo v 
prihodnosti preveriti tudi, ali ni mogoče razlika med molsko sublimacijsko entalpijo 
kristala in ionskega para razlog, da je Collinsova piramida na grafu lepo razvidna, obsežne 
tvorbe ionskih parov pa v raztopinah, ki vsebujejo po velikosti podobne enovalentne ione 
ni zaznati.
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